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PREFACE

Le besoin d'un cours ¢lémentaire de Chimie physique se fait
vivement sentir. Celui que je présenle est congu dans un esprit
simple et pratique : il est accessible 4 des lecteurs ne possédanl
que des nolions de chimie et de physique élémentaire; I'emploi
des mathématiques y a été réduit au choix de quelques expres-
sions tres simples et qui ne sont nulle part indispensables 4 I'intel-
ligence de I'enchainement des idées.

On trouvera une & une cxposées dans ce livee les diflérentes
questions que souléve 1'étude des propriétés des solutions et de la
mécanique chimique : le plan de cet exposé est partout le méme.

Dans chacun des chapitres J'al successivement indiqué : 1° Les
méthodes de mesure au moyen desquelles on peut étudier le phé-
nomtne considéré. 2° Les résultats expérimentaux. 3° Les hypo-
théses ct les théories générales qui permeltent de relier ces résullals
a d’aulres obtenus par des méthodes différentes.

Jaile devoir d’expliquer comment, dans ces trois parties, jai
compris ma tiche.

I. Parmi les différentes méthodes que 'on peut employer pour
déterminer une grandeur physique donnde, je n'at décrit que celles
qui sont d’un usage courant, qui sont réellement pratiques. Lors-
que la détermination des constantes nécessite un calcul mathéma-
lique, j'al tenu A le faciliter le plus possible au lecteur ; pour cela,
je ne me suis pas contenté d’établir une formule ; jai donné dans
chaque cas un exemple numérique complet qui pourra servir de
modele, lorsqu’on aura & appliquer la méme méthode. C’est aussi
pour rendre plus aisés les calculs que j'ai ajoulé au volume un
appendice conlenant quelques tables (poids moléculaires, relations

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



VI PREFACE

entre les différentes grandeurs et unilés phyanucs principales
formules et constantes physico-chimiques).

II. On trouvera souvent que l'exposé des faits expérimentaux
diffétre notablement de celui que donnent les traités classiques.
C’est que j'al toujours tenu & présenter les fails en les dégageant
autant que possible des hypothéses ct des théories ; l'exislence des
faits bien constatés, n’cst nullementliée au caractére plus ou moins
véridique des théories qui ontservi &les découvrir : une fois
obtenus, ils doivent élre enchainés indépendamment d’elles. —
Pour que 'on puisse se représenter d'une fagon plus concréte
les résultats expérimentaux et mieux juger soi-méme du degré
de préeision des lois énoncées, j'al 1nultiplié les tableaux conte-
nant des données numériques. Ils illustrent le texte et cn pre-
cisent la signification. — Enfin, pour facililer Ia recherche per-
sonnelle sur n'imporle quelle guestion de chimie physique,
théorique ou appliquée, j’ai mis au bas des pages un grand nombre
d’indications bibliographiques. Les travaux auxquels J’al renvoyé
le lecteur ont été choisis, soit parmi ceux qui conlicnnent les
mesures les plus précises, soit parmi ceux qui donnent une des-
cription compléte des méthodes expérimentales, ou une bibliogra-
phic de la question éludiée, soit enfin parmi ceux dans lesquels
une loi générale a été pour la premitre fois énoncée.

En parcourant la liste des chapitres, an verra que cerlaines
queslions ont ¢té négligées de parli pris : par exemple les études
volumétriques (densité, compressibilité et contraction) la thermo-
chimie, I'étude des propriélés magnétiques. 1l s’est trouvé qu'en
effet, quelques-uns de ces sujets sont tres bien trailés dans les ou -
vrages spéciaux classiques, ct que les données que nous possédons
sur les autres sont encore insuffisantes et trop fragmentaires.

III. Les résultals expérimentaux une fois mis en lumiere, j'ai
eu & m'occuper des hypothéses et des théories. J'al pris & cette
partic de mon travail un soin particulier. Il ne faut pas oublier
qu'au cours de nos raisonnements scientifiques, nous employons
continuellement des hypothéses, explicites ou plus souvent impli-
cites. Soit que nous voulions comprendre ce qui est déja connu,
c'est~d-dire nous assimiler un rapport déja élabli entre les fails,
soit que nous voulions inventer, c’est-3-dire créer des rapports
nouveaux, un enchainement d'idées, une théorle nous sont néces-
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PREFACE X

saires. Une fois la théorie conslruite, on congoil que, si elle est
simple, claire et générale, I'esprit I'utilise plus volontiers que la
masse diverse et confuse des faits. Elle permet, en effet, de réaliser
une économice considérable de pensée. Mais cetavantage est compensé
par un gros inconvénient : ¢’est que, devenue partie inlégrante de
Iesprit, son existence méme s’oublie. ]l est donc essentiel de rappe-
ler constamment le nombre, la nature ct 1'origine des hypothéscs
introduites pour échaffauder les théories avec lesquelles nous rai-
sonnons constamment. C’est ce que j’ai toujours essayé de faire
dans ce livre.

Mais il ne suffit pas de savoir qu'une théorie implique des hypo-
thescs, il faut sc rendre compte de la valeur de ces hypotheses.
Lorsqu’on fait cet examen, il est un principe général qu'on doit
avoir toujours présent a lesprit : Lorsque, par une série d'hy-
pothéses, on arrive a construire une loi mathémalique, & prévoir
un fait, si ensuite les expériences prouvent l'existence du fait, — -
vérifient complétement la loi, il n’en résulle nullement que les
hypothéses que I'on avait faites doivent étre considérées comme
exactes. En effet, la méme loi mathématique peut étre déduite de
plusicurs hypothéses différentes. Sil'on veut de ce fait un exemple
frappant, il suffira de citer celui des lois de la réfraction de la
lumiére : & la méme époque (1880), deux physiciens, ‘L. Lorenz
et 1[.-A. Lorentz ont établi la loi malhémalique qui relie I'indice
de réfraction & la densité ; ¢’est la méme loi pour ces deux auteurs;
mais 1'un la fonde sur les hypothéses de la constitution molécu=
laire des corps et de la propagation de la lumiére, U'autre sur celles
de la constitution moléculaire des corps et de la nature électroma-
gnétique de la lumiére : ils arrivaient donc & un méme résultat en
partant de bases trés différentes. '

Si, persuadé de la généralité ct de 'importance du principe pré-
cédent, on veut approfondir un probléme, Vanalyser, le disséquer
en ses ¢léments, il faut d’abord dégager la partie expérimentale des
hypothéses, puis examiner comment on est peu & peu obligé de les
introduire, & quel besoin elles répondent ; puis comment an estamend
4 Jes enchaluer en uue théorie plus générale; et enfin rechercher
quelle probabilité il y a que ces hypolhéses solent, comme on dit,
exactes, c'est-d-dire, non pas qu’clles soient vraies, mais seulement
qu’elles ne soient en contradiction avec aucun fait. On n’a pas com-
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pris une question tant qu'on n'a pas fait un travail de ce genre. En
chimie physique plus peut-é&tre qu'en d’autres sciences, cette analyse
-théorique est indispensable. J'ai tenu & donner pour quelques-unes
des questions que j’ai trailées, pour celles qui m’ont paru les plus
importantes, la thégrie des ions et la théorie des phases, une ana-
lyse de ce genre. — Il m’a été impossible, faute de place, de ré-
péter ce travail dans chaque chapitre. — Mais j'ai donné tous les
élémenls pour le faire et je souhaite vivement que le lecteur I'en-
treprenne de lui-méme.

»*
*

Je crois utile de faire dés & présent queclques remarques sur
certains chapitres un peu spéciaux de ce cours.

Je pense qu’il pourra éire lu avec profit par les biologistes. La
Chimie physique rendra sans doute de grands services & la biolo—-
gie ; depuis bien longtlemps les antivitalistes aflirment que tous les
phénoménes vitaux se ramenent aux lois physico-chimiques. Aussi
comprend-on que l'application des méthodes, des vues générales
nouvelles qu'apporte la Chimie physique puisse étre d’une impor—
tance capitale pour la solution des problémes que souléve I'étude
de la vie : C’est Ia un champ nouveau, sans doute fécond, ouvert
a l'activité des travailleurs. J'ai consacré trois chapitres spéciaux
aux applications de la Chimie physique & la biologie. Le but de
ces chapitres est de montrer par des exemples quelles méthodes
peuvent étre employées, commenl elles doivent I'étre, quels résul-
tats elles ont déja donnés cn biologie, et quelles questions elles
permettent d'aborder avec le plus de fruit.

Il y a toule une partic de la Chimie physique — la Mécanique
chimique — pour l'inielligence de laquelle quelques notions de
Thermodynamique sont nécessaires. On trouve ces notions expo—
sées dans les traités spéciaux ; mais la lecture de ces traités est dif-
ficile & beaucoup de personnes, & cause de I'emploi perpétuel des
mathématiques. CGependant les formules mathématiques de la ther-
modynamique ne sont en somme que la mise en équation, l'expres-
sion de principes généraux que l'on peut aussi bien énoncer avec
des mots. L’emploi des mathématiques est une heureuse simplifica-
tion pour un grand nombre d’esprits, mais n'est pas indispensable.
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— J’al essayé de présenter dans un court chapitre (chap. xvu) les.
principales questions de thermodynamique sous une forme élé-
mentaire, en analysant la signification des différents principes et
en donnant des exemples numériques. Il sera donc facile de com-
prendre sur quelles bases reposent la thermodynamique et par
suite aussi la Mécanique chimique.

Le dernier chapitre de ce cours est un chapitre de synthése, dans
lequel j'ai essayé de dégager les résultats les plus généraux de la
Chimie physique. Ces résultats sont de deux sortes : d'une part
des lois géncrales ; d’autre part des théorics.

Les lois que I'on dégage de la Chimie physique, ce sont celles
de I'Encrgétique. On dit qu’elles dominent tous les phénoménes de
la nature ; on veub exprimer par 14 que ce sont les lois les plus
générales que nous déduisions de l'étude du monde. L'utilité en
est double : elles nous servent & faire la synthése générale des phé-
noménes connus ; elles nous servent & prévoir de nounveaux phé-
nomeénes. Iin devons-nous conclure qu’elles sont vraies, de valeur
absolue, qu’elles correspondent & la réalité? Nous n’avons pas le
droit de le dire, puisque ces lois ne sont que des rapports cons-
tants que nous avons établis, et que nous ne savons nullement si
elles correspondent & quelque chosc de réel existant en dehors de
nous.

Les théories qui apparaissent au cours d’un exposé de la Chimie
physique sont fort nombreuses.” Nous présentons dans le dernier
chapitre les plus générales d’entre elles, celles qui concernent la
constitulion intime des corps. On pourra se convaincre par la lec-
turc de ce livre que nous considérons toute théorie générale comme
un moyen d'étendre la connaissance, non comme le but de la
connaissance. De tout temps ce sont les théories atomistiques qui
se sont montrées les plus fécondes : c'est sur elles que nous insis—
terons davantage; d’autant plus que dans ces derniéres anndes,
grace surtout aux recherches de J.-J. Thomson, de H.-A. Lorentz,
de Curie, elles onl acquis un remarquable développement, et
qu’elles scmblent devoir servir de guide aux travaux des physiciens
et des physico-chimistes modernes.

Nous indiquons rapidement I'évolution générale de l'atomisme
depuis ses origines ; nous montrons par de nombreux exemples
qu'on peut suivre le développement continu d’une double ten-
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dance : 1° réduire le nombre des éléments primordiaux ; 2° préciser
leurs relations au point d’en donner méme les valeurs numériques.
Nous donnons enfin un exp.osé trés court de ce qu'on pourrait
appeler 'atomisme actuel, conception sous la forme de laquelle les
esprits modernes se représentent I'univers.
x.‘x

Je ne puis terminer cette préface sans prononcer avec gratitude
le nom de M. Dastre. L’un des premiers parmi les biologistes, il a
compris l'importance des études de Chimie Physique. II m’a
constamment encouragé & les poursuivre ; il me les a facilitées an-
tant qu'il était en son pouvoir ; c’est grice & lul que j'al pu ouvrir
le cours que I'on va lire; quand il s’est agi d'excrcer les auditeurs
aux travaux pratiques de la Chimie physique, il les a généreuse-
ment accueillis. On comprendra que je n'aie pas 4 insister sur les
liens de reconnaissance par lesquels je lui suis attaché.
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COURS DE CHIMIE PHYSIQUE

L P

PREMIERE PARTIE

ETUDE DES SOLUTIONS

CHAPITRE PREMIER

CONDITIONS GENERALES D’EQUILIBRE
DES SOLUTIONS

1. Conditions d’équilibre entre une solution et la vapeur
d'eau. Tonométrie. — 1. Prenons une solution quelconque, par
exemple une solution aqueuse conlenant 45 grammes de saccha-
rose par litre, et placons cetle solution en vase ouvert dans un
endroit sec. Nous verrons que la température et la pression res-
tant bien constantes la solution s’évapore continuellement ; elle se
concentre, par conséquent clle ne reste pas invariable, elle n'est
pas en ¢quilibre avee le milien ambiant.

Mettons la méme solution sous une cloche contenant de Ia va-
peur d’eau saturée & la méme température que celle de la solution ;
nous verrons alors qu'une certaine quantité de vapeur d’eau se
condensera sur la surface de cette solution et viendra par consé—
quent la diluer. Elle n'est donc pas non plus en équilibre dans un

- espace clos rempli de vapeur d’eau & saturation.

Hexri, — Cours de Chimie Physique 1
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2 PREMIERE PARTIE. — CHAPITRE I

Il est naturel de sc demander dans quel cas cette solution pourra
dtre lalssée en vase ouvert sans qu’elle subisse de changement, la
température ot la pression étant, bien entendu, maintenues con-—
stantes. L’expérience montre que cet état d’équilibre ne peut étre
réalisé que si I'on place celte solution sous une cloche, conte-
nant de la vapeur d'cau & une tension bien déterminée, inférieure &
la tension de saturation. Si la tension de vapeur vient a diminuer
dans la cloche, la solution s’évaporera, si, au contraire, elle aug—
menle, la solution sc diluera par suite de la condensation d'unc
cerlaine quantité de vapeur d’ecau.

Cetle tension d’équilibre est appelée fension de vapeur de la so—
lution considérée, elle a une valeur bien déterminée pour une tem—
pérature et une pression données ('). Désignons par F' la valeur
de cette tension de vapeur ; nous désignerons par I la valeur de la
tension de vapeur de 1'eau pure placée dans les mémes conditions
de tcmpérature et de pression.

L’expérience précédente montre que I’ cst plus petit que F.
Ainsi, par exemple, & 3o degrés la lension de vapeur de la solu—
tion de saccharose précédente est égale & 31™™,44 tandis que celle
de I'cau pure est égale & 31™=,51 Hg.

2. Demandons-nous maintenant comment varie la tension de
vapeur d'une solution, lorsque L'on fait varier cette solution. Nous
pouvons faire varier la solution considérée de deux manieres diffé—
rentes : a) ou bien changer la concentration ; b) ou bien changer la
nature du corps dans la solution, ainsi remplacer le saccharose par
de I'urée ou un autre corps quelconque.

a) L'expérience montre que plus on augmente la concentration
de la solution, plus la tension de vapeur devient faible ; ainsi F' di-
minue 4 mesure que Pon ajoute du saccharose & la solution pré—
cédente.

Si 4 une température donnée on trace la courbe des tensions de
vapeur en prenant comme abscisses les concentrations et comme
ordonnées les tensions de vapeur, on remarque que cette courbe

() On suppose évidemment que la solution se trouve dans un vase assez
large pour que les forces capillaires alent uune action négligeable. Le cas des
gouttcleties sera examing plus loin.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



CONDITIONS GENERALES D EQUILIBRE DES SOLUTIONS 3

est trés voisine d’une ligne droite : la relation entre la tension de
vapeur ct la concentration est une relation linéaire. Gomme pour
la concentration zéro, c’est-d-dire pour Veau pure, la tension de
vapeur est égale & I, il s’en suit que la relation entre la concentra-
tion ¢ d’une solution et Ia tension de vapeur F’ est de la forme

0 Ke=F — I

ot K est une certaine constante. G'est la loi de Wiillner (1856).

Nous pouvons préciser la signification de cette constante K. En
effel, les concentrations étant exprimées en solutions moléculaires
¢ sera égal & 1, lorsque un litre de la solution contiendra 1 mol.
du corps considéré, donc K représente la différence entre la ten-
sion de la vapeur d'eau et la tension de vapeur dune solution
normale de saccharose.

b) Lorsqu'on remplace dans une solution donnée le corps dissous
par une méme quantité (en grammes) d'un autre corps, on trouve
que la tension de vapeur de la nouvelle solution prend une valeur
différente de la précédente. Pour obtenir par conséquent la méme
valeur de la tension de vapeur il faut prendre une quantité diffé-
rente du second corps. Ainsi, par exemple, si dans la solution pré-
cédente on remplace les 45 grammes de sucre par 43 grammes
d'urée, on trouve une tension de vapeur qui & 3o degrés est égale
a 31™™,08 mercure.

Le rapport des quantités de deux corps qui peuvent élre substi-
tués I'un & I'autre pour donner la méme tension de vapeur est égal
au rapport de [curs poids moléculaires ; ainsi le rapport des quan-

., . . 342 .

tités de saccharosc et d'urée est égal a "6%—’ il faudra donc rem-
- - 0 T

placer les 45 grammes de saccharose par 45. 3% c’est-a-dire

7,9 grammes d'urée pour obtenir la méme tension de vapeur
F' = 31™,44.

Ce résultat peut donc s’énoncer de la maniére suivante : deux
solutions qui ont la méme tension de vapeur sont dewr solutions
womoléculatres.

Il en résulle que les solutions normales ont la méme tension de

T - . . .
vapeur, c¢’est-3-dire que la constante K de 'expression précédente
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.
est la méme quel que soit le corps dissous dans Peau, & condition
que I'on exprime la concentration ¢ en molécule par litre.

La constante K portera donc le nom d’abaissement moléculaire
de la tension de vapeur de l'ean.

3. La loi précédente n'est pas absolue, elle présénle, en effef, un
trés grand nombre d'exceptions ; ainsi, si a4 la place de l'urée dont
le poids moléculaire est égal & 60, nous mettons la quantité équi-
moléculaire de chlorure de sodium, dont le poids moléculaire est
b8,b, nous trouverons que la tension de vapeur de la solution
aura beaucoup changé : elle sera plus faible dans cetie dcuxiéme
solution que dans la premiére. La constante K sera donc différente
pour le chlorure de sodium, elle aura une autre valeur que l'on
peut désigner par i. K, ¢ étant un nombre plus grand que l'unité,
égal environ 4 1,8.

La méme exception s'observera pour tous les scls, bases ou
acides, donc pour tous ces corps on remplacera I'expression précé-
dente par la suivante :

(2) LKoe=1F I,

Ce nombre { sera plus grand que I'unité pour tous les corps
précédents, c'est-a-dire sels, bases et acides, et il sera égal a 1'unité
pour les corps nappartenant pas & ces catégories.

(est une complication qui sera discutée plus loin.

2. Equilibre osmotigue entre une solution donnée et leau
pure. Parois semi-perméables. — 1. On sait que si l'on sépare
une solution de saccharose de I'eau pure par une membrane ani-
male ou par une feuille de parchemin il s'élablit un double cou-
rant 4 travers cette membrane : de l'eau passe vers la solution de
sucre et du sncre traverse la membrane pour se répandre dans
l'eau, il se’ produit donc une série de modifications que l'on dé-
signe sous le nom de diffusion ou osmose, et le systtme ne sera en
équilibre que lorsque la répartition du sucre sera la méme des deux
cOtés de la membrane,

Cette observation, qui a été étudiée et utilisée pour beaucoup de
questions de biologie par un grand nombre d’auteurs, a conduit

*quelques uns d’entre eux 4 se demander comment s'élablirait
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J

I'équilibre, lorsque la membrane ne laisserait passet que de 'eau et -
serait par conséquent imperméable pour le corps dissous. Le pro-
bléme est ancien, mais I'étude compléte en est récente.

En effet, déja Lhermite (') séparait par de I'eau une couche infé-
rieure contenant de I'éther dissous dans du chloroforme d'une
couche supérieuré contenant de ’éther pur. Et il observait que
I'épaisseur de la couche supérieure diminuait, celle de la couche
inférienre augmentant continucllement, jusqu’a ce qu’il ne restit
plus d’éther au-dessus de Uean. La membrane, dans ce cus, était
remplacée par de I'cau qui laisse passer I'éther (par dissolution)
et qui ne laisse pas passer le chloroforme.

Mais il faut arriver jusqu'a Pfeffer (®) ponr trouver une étude
compléte de cette question de premiére importance.

DPfeffer employa une membrane artificielle formée par un pré-
cipité de ferrocyanure de cuivre colloidal qu’il faisait déposer dans
les parois d'un vase en porcelaine. Cette membrane a la propriété
de laisser passer librement I'eau et de ne pas laisser le sucre ainsi
que beaucoup d’autres corps dissous dans I'cau.

Par conséquent, si I'on met dans I'intéricur du vase la solution
de saccharose et que 'on plonge ce vase dans de I'eau pure, 'eau
pourra passer du dehors en dedans. Le volume de cctte solution
augmentera done. On se demande si, en exergant sur la solution de
sucre une certaine pression, on ne pourrait pas empécher I'eau de
pénétrer du dehors en dedans.

Pfeffer réunit doncle vase avec un manoméltre et montra que, si
la pression A 'intérieur avait une valeur bien déterminée, rien ne se
produisait, le systéme restait en équilibre. 51, au contraire, la pres-
sion avait une valeur supérieure A cette limite, une certaine quantité
d’cau passait de la solution au dehors ; enfin, si la pression était
trop faible, de T'cau rentrait dans le vase. L’expérience montre
done, qu'a une température donnée, il existe une pression bien dé-
terminée pour laquelle il y a équilibre entre la solution et I'cau
pure. Celte pression porle le nom de pression osmotique de la solu-
tion considérée. Nous la désignerons par la lettre 7.

2. De méme que dans le cas des tensions de vapeur, on se de-
(') Luensite. — Recherches sur Uendosmose. Ann. de Chim. et de Phys. 1854.

(2) PrerveEn. — Osmotische Untersuchungen, 1878.

!
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6 PBEMIERE PARTIE. —— CHAPITRE I

mande comment varie la pression osmotique, Iorsqu'on change la
solution. Nous aurons de nouveau deux cas & éludier

a) Faisons varier la concentration de la solution, sans changer
™ la nature du corps, ni la température. On trouve que la pression
osmotique augmente avec la concentration, et de plus la relation
est lincaire : la pression osmolique est proportionnelle & la con—
centration ¢. On a donc la relation suivante

3) r=A.c

A étant une constante.

Ainsi, par exemple, Pleffer trouve comme valeurs de la pression
osmotique exprimées en centimelres de mercure & la température
de 14° : '

Pour une solution de sucred x %/ . . . . . 53em, 5
» n n 2 - . - . . 101, 6
» » » 4 . . . . . 208 =2
» » » 6» . . . . . 3o7 5

U) Lorsqu’on change la nature du corps dans la solution, la pres-
sion osmotique change ; ainsi Pfeffer trouve qu’une solutiona 1/,
de salpétre a une pression osmotique égale & 178,/ ; une solution
de sulfate de potassium & 1 °/, a une pression de 192 centimélres
et une solution de saccharose & 1 %/, 53°=,5. On se demande, dans
quelle proportion il faut remplacer les différents corps les uns par
les autres pour obtenir la méme pression osmolique. Les expé—
riences de de Vries, dont il sera question plus loin, ont moniré que
pour la plupart des corps il fallait prendre des quantités isomolécu-
laires de différents corps. Ainsi 342 grammes de saccharose corres-
pondent & 180 grammes de mannite, &3 60 grammes d’urde, elc.
Ceci signifie que la constante A est la méme pour les différents
corps a condition que 'on exprime la concentration ¢ en molécule
par litre.

- Un grand nombre de corps — les sels, acides et bases — échap-
pent & cette loi, de méme qu’ils présentent des anomalies pour
les tensions de vapeur. 1l faut dans ces cas remplacer la constaute
A par le produit i. A, i, élant un nombre plus grand que 'unité ;
et nous verrons que la valeur de 1 est ici la méme que dans le cas
des tensions de vapeur.
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CONDITIONS GENERALES D' EQUILIBRE DES SOLUTIONS 7

3. Existe-t-il une relation entre la tension de vapeur d’une so-
lution et sa pression osmotique?

Nous avons vu que les solutions isomoléculaires ont, d une part,
la méme tension de vapeur et, d’autre part, la méme pression os—
motique. Il est facile de voir qu’il n'aurait pas pu en éire autre=
ment. En effet, supposons que deux solutions A ¢t B solent placées
dans deux vascs ayant une paroi commune laquelle est semi-per-
méable, et que ces solutions soient recouvertes d'une cloche ( fig. 1).

Il est évident que, si la tension de vapeur est la méme pour ces
deux solutions, leurs pressions osmotiques seront égales, et inverse-
ment. En eflet, si les tensions de vapeur étaient égales et gque la
pression osmotique de A soil supérieure &
celle de B, de l'eau passerait & travers la
membrane semi-perméable de B en A, la
solution A se diluerait et B deviendrait plus
concentré ; Ta tension de vapeur de A aug-
menterait, celle de B diminuerait; donc la

solulion A s’évaporerait et la vapeur vien-

drait se condenser en B. Il y aurait donc
un mouvement perpétuel, par conséquent un sysitme en conlra-
diction avec les principes de thermodynamique.

De ces considérations résulte 1'égalité des facteurs i pour l'os-
mose et pour les tensions de vapeur.

4. Des considérations analogues monlirent qu'entre la conslante
K qui relie la tension de vapeur d'une solution &
la concentration et la constante A relative a la
pression osmotique doit exister une relation bien
déterminée. Supposons, en effet, que nous ayons
un vase divisé en deux moitiés par une paroi
semi-perméable S et dont les deux moitiés sont
réunies par un tube vertical { fig. 2). 8il'on met
en B de V'eau et en A la solation, de 1'eau va
passer de B en A el il y aura équilibre, lorsque la
différence des niveaux a et b aura atieint une va-
leur limite, correspondant & la pression osmo-
tique de la solution A. A ce moment de 1'eau ne passera pas par

Fig. a.

osmose et de la vapeur d’eau ne distillera pas; par conséquent la
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8 PREMIERE PARTIE. — CHAPITRE I

tension de vapeur en b est égale & la tension de vapeur en a plus
la pression d’une colonne de vapeur de bauteur % comprise entre
ces deux miveaux. Or, la tension de vapeur en b, c'est la tension
de vapeur de I'eau F ; la tension de vapeur en a, c’est celle de la
solation F’, nous voyons donc que

F=F +h. d

d étant la densité moyenne de la vapeur entre le niveau a et le ni-
veau b.
Or, d’aprés la formule (1) nous avons ' — F' —= K¢, donc on a
I'égalite
Ke¢ = Ad.

D’autre part, la pression osmolique de la solution 7 est égale & la
pression exercée par la colonne de la solution de hauteur £ ; sidonc
D représente la densité de cette solution, cette pression osmatique
= sera égale 4 h. D.

Or, nous avions vu que = = Ac, donc on a

Ac="h.D.
Rapprochons les deux égalités ainsi oblenues Kc =hAd et Ac=1.D,

.. K d
nous trouvons en les divisant ]'une par 'autre A =D doncona :

) K—A. 2.

Nous obtenons donc ainsi une relalion entre les constantes K
et A et les poids spécifiques de vapeur d et de la solution D,

Remarquons que celte relation est trés géndérale, elle est indé-
pendante de la température et elle ne suppose pas que la loi
d’Avogadro soil exacle.

5. Cherchons maintenant & préciser cette relation. Il s’agit
d ¢tablir 1a valeur de d; c’est le poids moyen de 1 centimétre cube
de la vapeur d’eau compris entre le niveau a et le niveau b. Soit ¢
la tension moyenne de la vapeur entre ces deux niveaux, ct soit
T la températurc absolue du systéme.

Si M représente le poids moléculaire de 'ean en grammes, le
poids de 1 cenlimeétre cube de vapeur d’ean A la température T et
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] , Lo M|
sous la pression g esl égal T R est la constante des gaz

gqui carrespond aux lois de Mariotte et de Gay-Lussac.

5. M .
Par conséquent en remplacant d par %ﬁf on oblient

. y g 9-M
F—F=h%0-
Or, nous avons vu que
A.c="HD,
d’olt
A.e
h= D

donc en remplagant h par cetie valeur on obiicnt

. w_ A oM

F—F="n"3r
ou encore

F—F A.M.e
() —D. W T

?

Celte relalion nous montre donc que 'abaissement de la tension
de vapeur est proportionnel a la concentration c.

D’une maniére générale, le raisonnement précédent qui repose
uniquement sur 'application de la loi des gaz aux vapeurs montre
que, si la pression osmotique est proportionnelle 4la concentration,
I'abaissement de tension de vapeur doit aussi étre proportionnel  la
concentration et réciproquement. Par conséquent les lois de la pro-
portionnalité de 1'abaissement de tension de vapeur et de la pres—
sion osmotique & la concentration ne constituent qu'une seule et
méme loi.

6. Iaisons maintenanl une restriclion en supposant que la solu--
tion soit diluée, dans ce cas Ia densité de la solution se rappro-
chera beaucoup de P'unité, D = 1; de plus, la tension de vapeur
moyenne ¢ différera trés peu de I, on peat donc remplacer ®
par I', I'expression (5) devient dans ce cas :

F—F A M

(6 ' FTORT
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10 PREMIERE PARTIE. — CHAPITRE 1

La partie gauche de cette expression est appelée 1'abaissement
relatif de la fension de vapeur. Pour cet abaissement relatil’
Babo (1847) avait énoncé la loi (qui porte son nom) que I"abais-
sement relatif est indépendant de la température. Par conséquent

en vertu de la loi de Babo la partic droite %ﬁ doit étre indé-

pendante de la température T ; ceci ne peut étre réalisé que si A

est proportionnel & la température, donc nous devons remplacer A

par une constante ¢ multipliée par la température T, A =a. T.
Par conséquent la pression osmotique de la solution est égale 4

n—=al.c

la pression osmotique doit donc étre proportionnelle & la tempéra—
rature absolue.
Les expériences de DPfeffer ont complétement confirmé cette
proportionnalité exigée en vertu de la loi de Babo.
Nous sommcs donc arrivés aux deux relations fondamentales :
F—F a

F ——I{.M.c ct n=ua.T.c

11 ne reste plus qu’une seule constante a qui doit &ire déter—
minée.

La valeur de cette constante a a été établie théoriquement par
Van't Hoff (1885), en assimilant un corps dissous 4 un gaz de
méme concentration moléculaire, occupant i la méme tempéralure
le méme volume que la solution ; la pression osmotique est assi—~
milée & la pression du gaz. On a pour un gaz

pv = RT
le volume v étant exprimé en centimétres cubes nous pouvons le

I 000 . , ,

remplacer par — —, puisque ¢ représente le nombre de molécules.
c

grammes du corps dans un litre, c’est-a—dire dans 1 ooo centi-

meétres cubes; on obtient done

[
I 000

— R.T.

Par conséquent la constanle a est égale &
© 1 000
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driences de Pfeffer sur la mesure de la pression osmo-
Les expé
tique ont, en effet, conlirmé la loi énoncée par Van't Iloff

¢

n=R.T

"1 000

que 'on peut encore écrire

(7) v — RT

En remplacant a par on trouve donc pour les tensions de

I 000
vapeur

M
(8) ¥ y_c

I 1 000

Cette expression peut étre encore modifiée. M est le poids mo-

; .. . I 000
léculaire du solvant, ici de 1’eau, donc —— est le nombre de mo-

M
lécules grammes du solvant qui se trouvent dans un litre, dans le
. 1000 ., . .
cas del'eauon a 8 = 29,03 désignons par N ce nombre, la

formule (8) devient donc
F — F’ e
(9) T TN
AN
L’abaisscment relatif de la tension de vapeur est égal au rapport
des nombres de molécules grammes du corps dissous et da sol-
vant.

3. Conditions d'équilibre entre une solution et le solvant
solide. Cryoscopie. — 1. Prenons un vase contenant de 'eau et
de Ia glace, si la quantilé de glace est suflisante et que I'on agite
modérément le mélange, la tempéralure sera ¢gale 4 o°. Ajoutons
dans ce mélange un corps quelconque soluble dans I'eau qui a été
refroidi & 0°, nous verrons qu’upe cerlaine quantité de glace
fond et la température du mélange baisse; lorsque I'équilibre
s'établira, de la glace se trouvera en équilibre avec une certaine
solution i une température inféricure & zéro. D'une maniére géné-
rale, s1 on prend une solution d’une concentration donnée et si
on met dans celte solution de la glace, pour qu'il y ait équilibre
entre la solution et la glace, il faut que leur température soit égale
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12 4 PREMIERE PARTIE. — CHAPITRE 1

A une valeur déterminée, inférieure & zéro degré; celte tempéra-
ture d’équilibre est appelée température de congélation de la solu-
tion et on désigne par A de combien de degrés cette température
est inférieure i zéro.

Ainsi, par exemple, on trouve que pour une solution contenant
45 grammes de saccharose par litre A est égal & o°,2/ ; pour une
solution de 45 grammes d’urée par lifre A est égal & 1°,39.

2. On se demande, comment varic la tempdérature de la congéla-
tion d'une solution, d'une part, lorsqu’on fait varier la conecentra-
tion et, d’autre part, lorsqu’on passe d'un corps & un autre.

a) Déja en 1776, Blagden avail annoncé que l'abaissement A
est proportionnel & la concentration de la solution. On peut donc
écrire :

(10) A=DB.c

B étant une certaine constante, et ¢ la conceniration de la solution
exprimée en molécule par litre. Nous trouvons donc de nouveau
une relation linéaire, analogue i celle que nous avions obtenue pour
T'abaissement de la tension de vapeur et pour la pression osmo-
tique. Mais cette relation linéaire n’est pas réductible directement
aux deux précédentes, il y a certaines restrictions qui sont néces—
saires, ainsi que nous le verrons dans la suite.

b) La deuxitme loi est relative & la constante B ; I'abaissement
A est le méme pour des solutions isomoléculaires, c’est-a-dire la
constante B est la méme pour tous les corps & condition que ¢

“soit exprimé en molécule par litre.

Cette deuxiéme Ioi est la méme que celle que nous avions
énoncée dans Je cas des tensions de vapeur et des pressions osmo-
tiques, et il est facile de voir que cette loi résulte nécessairement
de ces dernidéres.

En effet, lorsque nous disons qu'une solution est en équilibre
avec la glace 4 une certaine température, nous devons admettre
qu'a cette température la tension de vapeur de la solution et celle
de la glace sont égales entre elles, puisque sans cela on pourrait fa -
cilement réaliser un mouvement perpétuel. Supposons donc que
nous ayons une solution A contenant ¢ molécules de saccharose par
litre et une solution B contenant ¢ molécules d'urée par litre; les
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CONDITIONS GENERALES D'EQUILIBRE DES SOLUTIONS 13

tensions de vapeur de ces solutions sont égales entre clles ; d’autre
part, & la température de congélation de la solution A il y a égalité
de la tension de vapeur de celle solution avec la tension de vapeur
de la glace, par conséquent 4 cette méme température la tension
de vapeur de la glace sera égale a la tension de vapeur de la so-
lution B, donc la température de congélation de B est égale & la
température de congélation de A.

Cette considération montre immédiatement que tous les corps,
qui font exception A cette loi pour les tensions de vapeur et la
pression osmolique, doivent également faire exception pour V'abais-
sement du point de congélation ; de sorte que pour les sels, bases
et acides on aura

A=i. Be

et dans cette formule le facteur i sera le m8me que dans les ex—
pressions correspondantes relatives & la pression osmotique et & la
tension de vapeur.

3. Nous avons ddja indiqué plus haut que laloi de propoﬂionna—
lité de I'abaissement du point de congélation & la concentration de
la solution ne résulte pas immeédiatement de la proportionnalité de
la pression osmotique A la concentration. II ¥ a 1i une loi nou-
velle, et on doit se demander quelles sont les conditions nécessaires
et suffisantes pous metlre en rapport ces dillérentes lois.

Lorsque nous avons étudié le rapport entre la tension de vapeur
d’une solution et sa pression osmolique, nous avions comparé des
solutions de différentes concenirations en supposani que la tempé-
ralure était ]a méme et ne changeait pas. Pour comparer 'abais—
sement du point de congélation & la };ression osmotique ou & la
tension de vapeur, on est obligé de comparer des solutions qui sont
4 des températures différentes; cecl nécessite l'application des
principes de la thermodynamique dans lesquels on envisage le tra-
vail mécanique que 'on pcut obtenir, lorsqu'un systéme de corps
abandonne une cerlaine quantité de chaleur & d’autres corps, se
trouvant a une température plus basse.

On sait que lorsque 'on a un ensemble de corps A & une tempé-
rature T, et un aulre ensemble de corps B 4 une température T, si
on puise aux corps A une quantité de chaleur Q et qu’on la trans—
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14 PREMIERE PARTIE. — CHAPITLE 1

porte par des transformations réversibles aux corps B, le fravail
mécanique qui pourra étre engendré par ce transport de chaleur
des corps chauds aux corps froids sera égal &

x

(11) t—=E Q LT

T,

dans cette expression I est I'équivalent mécanique de la chaleur
== 42D ; ceile formule exprime que, lorsqu’une quantilé de chaleur
Q est transportée d'unc maniére réversible de la température T, &
{a température T,, on pourra utiliser sous forme de travail méca—

nique seulement une fraction de cette chaleur, [raction égale

T, —T, , . .
A 7, les températures étant exprimées en températures ab—
i

solues.

Supposons donc que nous ayons une certaine sclution de con-
centration ¢ 4 0°, placée dans un cylindre muni d’'un piston et
ayant une paroi semi-perméable communiquant avec un réservoir
qui contient de I'cau 4 o°. En appuyant sur le piston avee une force
trés peu supérieure 4 la pression osmotique 7, nous pourrons faire
sortir par la paroi semi-perméable 1 gramme d'eau a zéro degré,
le travail mécanique sera donc égal a 7.

Congelons ce gramme d’eau, il nous fournira une quantité de
chaleur égale & p, qui est la chaleur latente de solidification de l'eau;
puis abaissons la température de ce gramme de glace & — A°.

Metions cette glace en contact avec la solution de concentration
¢ refroidie 8 — A®, il se trouve en équilibre avec la solulion. Faisons
fondre sans changer la température ce gramme de glace en contact
avec celte solution (que nous supposons en quantité suffisamment
grande pour que la fusion ne change pas sensiblement la concen-
tration), il absorbe une quantité de chalear égale & p-

Enfin, prenons 1 gramme de cette solution 8 — A°, portons le
4 0° et mélangeons & la solution qui se trouve dans le cylindre.

Nous avons accompli un cycle, nous sommes revenu au point de
départ et toutes les transformations successives dont se compose le
cycle sont supposées réversibles. Dans ce cas, en supposant que la
chalcur spécifique de la glace est égale a la chaleur spécifique de la
solulion, et en supposant que la solution est diluée, le travail mé-
canique accompli, c’est-2-dire m est égal en vertu du principe de la
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thermodynamique (10) a E. g. %3' doncon a:

’ A
{12) R = —E. 2. 57*3
pest la chaleur latente de solidilication del’eaun & 0°, A est I'abais—
sement du point de congélation de la solution et E et 1'équivalent
mécanique de la chaleur.

Cette expression relie donc 1'abaissement A 4 la pression osmo-
tique et par conséquent aussi & la tension de vapeur. Comme la
pression osmotique 7 est proportionnelle & la concentration ¢; il en
résulte que A doit étre aussi proportionnel & la concentration.

On voit donc que pour établir cette relation entre 7 et A on est
obligé de faire plusieurs hypothéses qui sont exigées ponr I'appli-
cation de la formule thermodynamique (10). Parmi ces hypo-
théses, la plus importante est celle de la réversibilité des différentes
transformations du cycle précédent. -

Nous voyons donce que la relation entre la pression osmolique et
la tension de vapeur est plus générale que la relation avec I'abaisse-
ment du point de congélation. Cette remarque a une importance
non seulement théorique, mais aussi pratique.

En effet, on peut renconlrer des cas daos lesquels une solution
qui est & une température T, ne revient pas a son état primitif,
lorsqu’elle a été portée & une température T, el puis ramenée & T, ;
dans ce cas le cycle précédent n’est plus réversible, et la relation
entre = el A ne subsiste pas; c’est ce qui peut se produire pour les
solutions colloidales et pour certains mélanges qui peuvent donner
lieu & des réactions chimigues ou & des transformations irréver-
sibles. Nous reviendrons sur ces remarques dans le chapilre sur les
colloides. Dans ce cas on n’a donc plus le droit de déduire la
pression osmotique de I'abaissement du point de congélation ; de
méme la mesure de 'abaissement cryoscopique ne peut pas per-
metire d’en conclure la valeur du poids moléculaire du corps qui
se trouve dans 1’eau.

4. Conditions d'équilibre entre les solutions d’un méme
corps dans deux solvants non miscibles. Coefficient de par-
tage. Abaissement de solubilité. — i. Metions sous une cloche

un volume déterminé d’eau et remplissons I'espace au-dessus avec
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16 PREMIERE PARTIE. — CHAPITRE I

de 'acide carbonique ; on sait qu'une certaine quantité de GO, se
dissoudra dans I'eau, et le systéme se trouvera en équilibre, lorsque
la concentralion de I'acide carbonique dans I'eau aura alleint une
certaine limite appelée solubilité s; cette solubilité varie avec la
pression ; d’aprés la loi d’Henry (1803) elle est proportionnelle 4
la pression. Ainsi, par exemple, t0oo cenlimétres cubes d’eau dis-
solvent & 15° :

alapressionde 7o Hg. . . . . . . ghice de CO,
» » 147 N . o« +« « + . . 2162 »
» » drir » . . . . . . . 4doo »

le rapport de la solubilité & la pression est égal dans ces trois cas &
13,5, 14,5 et 14,5.

Cette loi d'Henry peut encore s'énoncer d’'une maniére un peu
différente ; soient ¢, la concenlration moléculaire de CO, dans
I'eau et ¢, la concentration moléculaire du gaz carbonique au-dessus
de I'eau, c’est-a-dire le nombre de grammes molécules de GO, qui
se trouvent dans un litre de I'atmosphére de la cloche, cette con-
centration ¢, est proportionnelle & la pression dans la cloche, on

donc di ] %
peut donc dire que le rapport E_; est constant.

Par conséquent, si nous avons une cloche contenant de I'eau et
au-dessus de Pair exempt de CO, et si nous introduisons du gaz
carbonique dans cette cloche, ce gaz se partagera entre 1'atmos-
phére et I'eau de la cloche ; ’équilibre sera élabli, lorsque le rapport
¢ . . . R
C-’ aura atteint une certaine valeur &, qu’il est naturel d’appeler

coefficient de parlaye. La loi d'Henry peut donc s’énoncer en
disant que le coefficient de partage reste constant, Jorsque la pres-
sion du gaz varie. Nous verrons, en effet, que celte manitre d’énoncer
cetle loi nous sera trés utile dans la suite.

2. Plagons sous une cloche deux liquides A et B non miscibles
entre eux et introduisons une certaine quantité de GO, dans celte
cloche. Ce gaz se partagera entre 'atmosphére de la cloche et les
deux liquides et possédera au moment de I’équilibre les concentra-
tions ¢,, ¢; et ¢, D'aprés la loi d'Henry les rapports ;: et %‘ sont
constants, par conséquent le rapport des concentrations de CO,

. . C
dans les deux liquides ;—1 sera constant.
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Nous pouvons faire I'expérience d'une autre maniére. Prenons
une solution de GO, dans le liquide A et agitons la avec une cer—
taine quantité du liquide B pur, puis laissons reposer de fagon que
les deux liquides se séparent ; l'acide carbonique se partagera entre

' Lo ;
ces deux liquides et le rapport des concentrations ; possédera une
1
certaine valeur constante indépendante de la quantité de CO,; ce

rﬂpportz—i s’appelle coefficient de partage de CO, entre les deux
liquides A et B.

Alnsi nous voyons que la conslance du coefficient de parlage
d'un gaz entre deux liquides résulte directement de la loi d’Henry.

Il est naturel de se demander, si dans le cas d'un corps non
gazeux le partage de ce corps entre deux solvants non miscibles se
fait d’aprés la méme loi, Les recherches de DBerthelot et Jung-
Sleisch (*) ont montré que dans ces cas aussi le rapport des concen-
trations ¢, et ¢; dans les deux solvants est constant quelle que soit
la quantité du corps dissous. Voici, par exemple, les concentrations
de T'acide succinique dans 1'eau et dans I’éther, ainsi que les valeurs
du coefficicnt de partage :

¢y concentration dans l'ean ¢, concentration dans 1'éther cl =€
2
2,4 gr. par litre 0,46 5,2
7,0 » 1,3 5,2
14,1 » 2,2 P 5.4

Par conséquent on peut dire que deux solutions d'un méme
corps faites dans deux solvants non miscibles seront en équilibre
entre clles, lorsque le rapport des concentrations de ces deux solu-
tions sera égal & une cerlaine valeur bien déterminde z.

3. La loi précédenle est-elle générale P De méme que pour les
tensions de vapeurs, la pression osmotique ¢t les points de congé-
lation des solutions, nous avons rencontré un grand nombre de corps
faisaut exception, dans le cas présenl également beaucoup de corps
¢échappent & la loi de la constance du coefficient de partage. Ainsi
pour les gaz tels que 'ammoniaque, I'anhydride sulfureux et Iacide
chlorhydrique la loi d'Henry ne s’applique pas. D'une maniére

(1) Annales de Chimie et de Physigue, 26, 1871, p. 396.
Hesne — Cours de Chimie Physique 2
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18 PREMIERE PARTIE. — CHAPITRE 1

géncrale celte loi ne s’applique pas dans tous les cas ol le corps
dissous ne se trouve pas dans le méme élat moléculaire dans les
solvants qui sont en équilibre ; par exemple, si ce corps posséde
dans le solvant B un poids moléculaire double de celui qu’il possede
dans le solvant A, le coefficient de partage ne sera pas conslant, de
m¢éme cncore, si le corps se dissocie dans 1'un des solvants ou bien

. . .. ¢
donne lieu & une réaction chimique le rapport - ne sera pas con-
2

stant. Ainsi, par exemple, I'acide benzoique se répartit entre I'caw
et le benzéne, el le coeflicient de partage ne resle pas constant,,
comme on le voit d’aprés les nombres suivants :

¢, concentration dans 'eaun ¢, concenlration dans le benzéne 5‘
2
1,50 gr. par litre 24,2 gr. par litre 0,062
1,095 » « 41,2 » 0,048
2,8y » 97,0 » 0,030

ce fait est di A ce que Vacide benzoique posséde dans le benzéne
des molécules doubles. De méme aussi le coeflicient de partage du
chlore entre 'eau et le 1étrachlorure de carboue n'est pas constant
par suite de I'action chimique entre le chlore et Veau.

#. Supposons maintenant que nous ayons deux liquides A et B.
trés peu solubles I'un dans Pautre, par exemple de I'ean et de
Uéther ; soit s la solubilité de Uéther dans l'eau. St & ce mélange
d’éther ¢t d'cau on ajoute un corps (par exemple du toluéne) qui
n’est soluble que dans I'un des deux solvants, I'éther dans 'exemple
présent, la solubilité de I'éther dans I'cau diminucra et deviendra
égale & &', Cette diminution de solubilité résulte directement des.
considérations précédentes.

En effet, mettons sous une cloche deux vases ouverts conlenant
I'un de 'eau (A), 'aulre de I'éther (B); U'eau et I'éther vont s’éva—
porer et une certaine quantité d'éthier passera par distillation en A,
de méme gu'une certaine quantité d’eau passera en B ; V'équilibre
s ¢tablira, lorsque le vase A conliendra de I'éther dissous dans 1'cau
4 la concentration s et le vase BB de Feau dissous dans I’¢ther & une
serlaine concentration limile e. A ce moment il y aura donc un
¢équilibre entre le liquide du vase A et la vapeur d’éther qui se
trouve dans la cloche. 8i nous désignons par F la lension de va—
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peur de I'éther & la température de I'expérience, cette tension de
vapeur sera en équilibre avec la solution d’éther dans I'eau et,
d’aprés la lot d'Henry, 1l doit y avoir proportionnalité entre F et s;
nous pouvons donc écrire la relation

(13) s=bF

ou b est une certaine constante.

Ajoutons maintenant dans le vase B da toluéne qui n'est so-
luble que dans 1'éther, la tension de vapeur de I'éther diminuera et
deviendra égale 4 I', par conséquent la solubilité de 1'éther dans
Teau du vase A devra diminuer, et la nouvelle concentration s’
sera toujours proportionnelle & la tension de vapeor de I'éther,
donc '

s = b&. F.

Or, nous avons vu précédemment que la diminution de tension

de vapeur est proportionnelle & la concentration :

F—F’:KC

nous en déduisons donc immédiatement que I'abaissement de la so-
lubilité de 'éther dans 'eau est proporlionnel & la concentration ¢
de la solution de toluéne dans 1'éther :

(14) s—s=10XK.c.

Nous avons trouvé plus haut l’expression de la constante K;
elle est égale & I. 171:2—5 ou M est le poids moléculaire du solvant,
c'est-h-dire de 1'éther ; en effet, nous avons obtenu la formule

F—F e
) —— = M. -
(5] F M 1 000

En remplacant les valeurs des tensions de vapeurs F et I/ par

s s . v e
p et - nous obtenons comme relation définitive

s —

4
=M_
1 Q00
Ou encore _
!
§ — 8 c
(16) s -~ N’
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20 PREMIERE PARTIE. — CHAPITRE I

Par conséquent la diminution relative de solubilité est propor-
lionnelle & la concentralion moléculaire du toluéne dans 1'éther. Ce
résultat découle donc directement de la loi de diminution de ten—
sion de vapeur et de la loi d'Henry.

Cette diminution de solubilité peut étre appliquée au méme titre
que la mesure des tensions de vapeur & la détermination des poids
moléculaires, ainsi que 'a montré Nernst (!). La précision des me-
sures est Ja méme que celle des déterminations cryoscopiques, el
les mesures sont plus rapides grace & l'application d’une méthode
volumétrique de Tolloszko (*) qui sera décrite plus loin.

Nous voyons donc que la solubilité du liquide B dans le li-
quide A sera diminuée de la méme grandeur, lorsqu’on ajoutera
4 B des quantités équimoléculaires de différents corps insolubles
en A. Il est évident, d'aprés ce qui précéde, que les mémes corps
qui présentent des écarts aux lois de 'abaissement de la tension de
vapeur n'obéiront pas non plus & la lot de la diminution de solu-
bilité ; pour ces corps on aura la relation '

s—s =1ib K.¢

le facteur ¢ élant le méme que dans le cas de tonomiétrie, de pression
osmotique et de cryoscopie.

5. Conclusion générale. Expression du travail osmotique.
-— 1. La conclusion générale qui résulte des paragraphes précé-
dents est qu'entre le solvant et une solution existe une certaine
liaison telle, que pour séparer d'une solution une quantité déter—
minée du solvant, il faut dépenser un certain travail. La grandeur
de ce travail dépend de la concentration de la solution. Il est le
méme lorsqu’on remplace le corps dissons par d’autres corps pris
en quantité équimoléculaire, il est donc indépendant et de la nature
chimique du solvant et de celle du corps dissous, ce n’est que la
concentration moléculaire de la solution qui importe. Pour un
grand nombre de corps dissous dans 'eau (les acides, bases et sels)
ce travail dépend de la concentration moléculaire multipliée par un

(1} Nersst, — Ueber ein neues Prinzip der Molekulargewichtsbestimmung.
Zeit. f. phys. Chem. G, 18go, p. 16-36, ,
(?) ToLroszro. — Ueber Loslichkeitserniedriquny. Zeif, f. phys. Chem, 20,

186, p. 38g-411.
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certain facteur i — « le coefficient isotonique » — plus grand que
Vunité et variable d'un corps a I'aulre.

Nous devons maintenant chercher & calculer la valeur de ce
travail, on aura, en effet, souvent occassion de traiter des problémes
dans lesquels une solution se concentre ou se dilue et ot on devra
connaltre la valeur du travail qui correspond & ces changements
de concentration.

2. Gaz. Considérons d’abord le cas des gaz. Soit un volume v
d’un gaz sous une pression p; nous mesurons les volumes en
litres et les pressions en atmosphéres; la température de ce gaz
étant maintenue constante et ¢gale 4 T (température absolue)
comprimons ce gaz d'une fraction de volume extrémement petite dv,
ce gaz occupera alors le volume v — dv et se trouvera sous une
pression égale & p -+ dp; le travail nécessaire pour produire cette
compression est évidemment égal 4 pdv; si nous désignons par
d( ce travail élémentaire nous pouvons écrire I'égalité :

d% = pdv.

Ce gaz étant supposé comme obéissant & la loi de Mariotte, nous
avons la relation

pv = RT

donc
__RT
P=

substituons cette valeur de p dans I'expression du travail élémen-
taire, nous obtenons :

) dG = RT. dv

v

8i nons avons un gaz qui, sous unc pression p,, 0ccupe un vo—
lume v, et que nous le comprimions en maintenant sa température
constante jusqu’a ce qu'il occupe le volume v,, nous devrons dé-
penser un certain travail ¢ qui sera égal 4 une somme de tra-
vaux élémentaires pareils au précédent. La valeur de ce travail &
s'obtiendra donc par une simple intégration :

Ty

(18) G ==RT v Rrin 1.
v v,
T
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22 PREMIERE PARTIE. — CHAPITRE I

Ce travail est exprimé d’aprés les unités choisies en litres—
atmosphéres. Calculons d’abord & quoi est égale la constante R et
quelle sera la valeur de ce travail exprimé en centimétres-grammes
ou en kilogrammes-métres.

Soit m le nombre de grammes molécules du gaz contenues dans
le volume v & la pression p ; on sait que, si un litre contient & zéro
degré (T = 253) un gramme-molécule d’'un gaz, la pression p, est
¢gale 3 22,3 atmosphéres, donc dans ce cas pour une molécule d'un
gaz on a

22,3 =R. 273
par conséquent
= 22,3 == 0,0831.
273

Dans le cas ol le volume v contient m molécule du gaz la con—
stante R sera donc égale &

m. 0,0821.

Le travail exprimé en litres-atmosphéres est donc égal &

G == m. 0,0821. Tin 1.
L)

La pression d’une atmosphére est égale au poids d'une colonne
de mercure de 76 centimétres de hauteur et de 1 décimeétre de
section (c’est-a-dire 100 cenlimétres carrés), le poids spécifique du
mercure étant égal & 13,596, cette pression par décimetre carré est
égale &

100.76. 13,696 = 100330 grammes.

Le travail de un litre-atmosphére est mesuré par le produit de
cette force par la longueur de ro centimétres (= 1 décimétre),
c’est-a-dire :

1 litre-atmosphére — 10 33300 gr.-cent. = 10,333 kilogr.-métres

Par conséquent le travail précédent & exprimé en grammes—
centimdtres est égal & :

G = m. 0,0821. 1033300, Tin z—‘ = m. 84800. Tln ? gr. cent.
2 2
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et en kilogrammes-métres :

- v . X
% = m. 0,848. Tin -L Lilogrammes-métres.
v
2
Si nous voulons exprimer ce travail en quantité de chaleur Q
exprimée en calorie, nous devrons diviser par 1'équivalent mdéca—
nique de la chaleur /42 600, donc

© ) .
Q= —»x—=m. 1,99. Tln -* calories.
42 Goo : v,

Donnons maintenant un exemple numérique. Soit un litre
d'oxygtne & la pression almosphérique et 4 la lempérature de 27°;
il s’agit de calculer le travail nécessaire pour comprimer cet oxy~
gene, 4 la méme température, de facon que son volume soit égal &

PR )
un demi-litre. Nous avons v, == 1, v, == 0,3, donc {—’ =2 ectle

2
logarithme naturel /n 2 est égal a

Ina = 2,3 log 2 = 0,6923.

Il faut calculer m; le poids de 1 litre d'oxygtne &4 o°et & la
pression atmosphérique est égal & 1,103 grammes, donc 1 litre
d’oxygtne & 27° et 4 la pression atmosphérique aura un poids
égal & ;

- 2
1,1033. b LR 1,006 grammes
273 -+ 27 .
le poids moléculaire de l'oxygene est égal 3 16, donc m sera
8 £ ;
égal & ;
1.00
—_— = 0,003
10
le volume donné d'oxygéne contient 0,063 molécules-grammes
de ce gaz.

Le travail nécessaire pour la compression de 'oxygéne sera donc

égal en kilogrammes-métres 4
v
G-—m.0,848. T. In. vi == 0,063. 0,848. 300. 0,6923 — 11,07 kg. m.
2

3. Solutions. Examinons maintenant le cas des solutions. Soit

une solution de volume », contenant par litre ¢; molécules du corps
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dissous ; par un procédé quelconque, par exemple, en comprimant
ceite solution au moyen d'un piston & paroi semi-permdéable, nous
pouvons enlever une certaine ‘quantité d'eau et amener le volume
4 devenir égal 4 v,, la concentration deviendra donc égale a ¢, ; il
s’agit de calculer quel est le travail nécessaire pour produire ce
changement de concentration, nous 'appellerons (ravail osmotique.
Soient 7, et 7, les pressions osmotiques de la solution au début et
a la fin de l'opération exécutée & la température constante T.
Nous avons vu que l'on a d’aprés la loi de Van't Hoff

7w = RT.

Le nombre de molécules du corps contenu dans le volume v, est
égal av,. ¢, — m.

Comme lc raisonnement est identiquement le méme que dans le
cas du gaz, le travail cherché aura pour expression :

oy U _
C =— m. 84800 Tin v—' grammes-centimétres
2
ou bien

. v, . .
© == m. 0.848. T. In = kilogrammes-mctres.
v
2

Puisque les concentrations ¢, et ¢, sont inversement proportion-
11 1 te t remplacer ' par =*, donc I
nelles aux volumes v, et v,, on peut remplacer ;' par 7*, donc I'ex~
2 i

pression définitive devient :

¢ -
T = m. 84800 lu -L grammes-centimétres
. B8
2
ou bien

€. .
G =m. 0,848 Tin él kilogrammes-métres.
2

Donnons un exemple : quel est le travail osmotique nécessaire
pour concentrer 4 la température de 27° un litre d'une solution
décinormale de saccharose jusqu’a une concenlration normale ?

Nous avons dans ce cas

¢, == 0,I, c, == I, U — I,

donce

. c
m=v,.e,=0,1, T=273+2a7=300, Iln-?==In10=-=-2,30
c
i
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par conséquent le travail osmolique est égal &
, c, -
6 =m. 0,848. I'. In 2 = 0,1. 0.848. 300. 3,3 — 58,5 kgr. m.
€

Dauns le cas ot on produit le changement de concentration par
évaporation du solvant ou par sa congélation il faudra évidemment
ajouter au travail osmolique précédent celui qui correspond au
changement d’état du solvant; ce travail sera mesuré par la chaleur
latente de vaporisation ou de solidification du solvant.

Nous verrons, surtout dans I'étude des piles, de quelle utilité les
calculs précédents nous seront ; ils nous permeltront, en effet, de
calculer la force électromotrice d’une pile et de la rattacher & la
pression osmotique ou i la tension de vapeur des liquides qui in-
terviennent dans cette pile ; nous ne pouvons pas donner ces calculs
dans ce chapitre, puisque nous serions obligés d’empiéter sur les
chapilres suivants relalifs 4 la théorie des ions et & la significalion
des coefficients isotoniques des solutions d’électrolyles.
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CHAPITRE 1I

CONDUCTIVITE ELECTRIQUE DES SOLUTIONS

6. Electrolytes et non électrolytes. Résistance et conduc-
tivité électrique des solutions. — Si on plonge deux élec—
trodes dans un liquide et qu'on les réunisse aux deux pdles
-d’unc pile, on voit que pour certains liquides le courant électrique
passe, pour d’autres il ne passe pas. Si on compare entre elles diffé-
reates solutions aqueuses, on trouve que les solulions des sels,
-acides ou bases, laissent passer le courart électrique. Au contraire,
les solutions d'un grand nombre de corps organiques, par exemple
sucre, urée, alcool, ne laissent pas passer le courant électrique. On
-désigne le premier groupe de corps sous le nom d'dlectrolytes et le
second groupe sous le nom de non électrolytes.

Si nous prenons un électrolyte, par exemple I'acide chlorhydrique
-ou l'acide acétique, el que nous plongions les deux électrodes dans
cet électrolyte pur, nous verrons que le courant ne passe pas. De
méme il ne passe pas dans 'eau distillée pure. Au contraire, si on
.ajoute de I'eau distillée & 'acide précédent, la solution devient con-
duclrice. En faisant varier la proportion de I'eau on trouve que la
.conductivité électrique varie et que pour une certaine proportion
il existe un optimum de conductivitd. — Il est important de pou-.
voir déterminer numériquement les valeurs de la conductivité élec-
trique de différentes solutions et d’étudier comment elle varie
avee la concentration et avec la nature des solutions,

On sait que lorsqu’on fait passer un courant électrique & travers

ane solution la loi d’'Ohm donne la relation I = ¥ .

1, est I'intensité du courant qu’on mesure en Ampéres ;
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V, est la différence de potentiel exprimée en Volt;

R, est la résistance électrique exprimée en Ohm.

La résistance R est proportionnelle 4 la distance des électrodes
<t Inversement proportionnelle & leur surface. On appelle résisiance
spéci fique P la valeur dela résistance, lorsque les électrodes ont 1 cen-
timétre carré de surface et sont distantes de 1 centimétre. L’inverse
de la résistance électrique est appelé par définition eonductivité. La

conductivité spécifique k est donc égale par définition & ?: .

Dans le cas des solutions il est important de pou\'ofr rattacher
1a conductivité électrique 4 la concentration. Si une solulion con—
tient dans un litre m grammes-molécules d'un corps, le volume
moléculaire, c’est—a—dire le volume de la solution qui contiendra

, 1 ., .
m écule du cor ra égal & y —= = exprimé en litres.
1 gramme molécule du corps sera égal - exp 1it

On désigne depuis Kolhrausch sous le nom de conductivité mo—
Jéculaire X d'une solution le produit de Ja conductivité spécifique
jpar le volume moléculaire

Ah=r.k= k .
m

Exemple : Une solution 4 5 °/, de KCl a une résistance spéci—
fique 0= 14,64 ohms ; la conductivité spécifique de cette solution
st done égale a

k= —; = o,06g0.

50
‘ 74,5
= 0,67 normale (74,5 est le poids moléculaire de KCI). Le volume
moléculaire esl donc égal &

La concentration moléculaire de cette solution est égale

[ .
=565 = 1,49 litres.

La conductivité moléculaire est égale &
A =mn k ==1,49. 0,069 = 0,10128.

Dans ce cas le volume moléculaire est exprimé en litres; si on
Texprime en centimétres cuhes, il faut multiplier & par 1 000, la
conduclivité moléculaire deviendra donc alors égale &

A = 103,8.
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7. Méthode de Kohlrausch pour la détermination de la con-
ductivité électrique des solutions. — Le principe de cette mé-
thode est 'emploi du pont de Wheaston, l'une des branches du-
quel contient une résistance connue et I'autre la résistance & mesu~
rer. Dans le cas des solutions une complication s’introduit par suite
des phénoménes d'électrolyse et de polarisalion. Il faul donc ré-
duire au minimum ces actions. La méthode la plus simple, qui
donne des résuliats tres exacts, lorsqu’elle est employée avec les
précautions nécessaires, est la méthode de Kohlrausch. La solution
étudiée est placée dans un vase & résistance dans lequel plongent

T

Fig. 3.

deux électrodes en platine, recouverles de noir de platine; cecl a
pour effet d’augmenter leur surface de 5 & 10 fois. La polarisation
se trouve ainsi fortement diminuée. Pour réduire au minimumn les
effet d'¢lectrolyse et de polarisation on fait passer & travers la solu-
tiont un courant alternatif, provenant d’une petite bobine d’'induc-
tion, donnant de 200 & 500 oscillations 4 la seconde. Comme ap-
pareil de zéro on emploie le téléphone. Le dispositif des appareils
est le suivant :

Le courant d'une pile P produit dans une bobine d’induction J
un courant induit qui se partage entre une boite 4 résistance connue
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R et la solution de résistance . Les deux branches du pont de
Wheaston se réunissent en C.

Le pont AB est formé d'un {il en plaline iridié de 1 meétre de
longueur. La figure montre immédiatement que si le rapport des

longueurs [é% est égal an rapportﬁf{ les points A et B seront au

méme potentiel, le téléphone placé entre ces points ne recevra alors
aucun courant. Par conséquent, en déplacant le curseur C le long
du fil, on entendra dans le téléphone un son dont lintensité
passera par un minimum, et la position du curseur G correspon—

dant & ce minimum sera précisément celle pour laquelle

T AG a : ., .
K= CB= Tooo —a* @ étant la longueur AC exprimée en mil-

limétres. )
La résistance R de la boite étant connue, on calculera la valeur
de x d’aprés 'expression

On aura donc ainsi la grandeur de la résistance de la solution
exprimée en ohm. Il s’agit maintenant de savoir & quol est égale sa
résistance spécifique. Celte derniére s’obtient en divisant 2 par une
certaine constante, laquelle dépend de la grandeur des électrodes et
de leur distance. G'est ce qu'on appelle la constante de capacité du
vase, désignons la par A. Pour délerminer cette constante on fait
des mesures avec des solutions tilrées, dont la résistance spécifique
a éié mesurée avec beaucoup de soin par des méthodes directes. On

se sert, en général, comme solutions étalons de KCI 4 la concen—

trali male. L. I 1 .

ralion normaie, —, .— et — normale. La température ayant une
10’ 5o 7" 100

grande importance, on devra faire les mesures dans un ther—

mostat & température bien fixe. Si on opére & 25° la conductivité

spécifique est égale

pour KCI normale , . . . . . . . . . o,1118
KCl % » B AP 211
KCl 5% » e v e« v e e e . 0,00376
KCl ;(1)—0 » e . 4+« « « . o0,00141

Exemple numérique : KCI 5Lo normale, la résistance R étant égale
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4 50 ohms, le minimum d’intensité du son dans le téléphone cor—
respond A la division du pont 667 donc

667 ~ — 100,15 Ohms,

x, = D0 —— .
! 1 000 — 667

Pour R =100 le minimum se trouve & la division bo2,5 donc

I 5015 101,00
Ty — 100 MM ——5 —— .
2 1 000 — bo2.h ’

La moyenne de ces deux valeurs est donc égale &

z —: 100,57 Ohms.

La conductivité spécifique £ de cette solution est égale & 0,00276-
donc la constante de capacilé du vase est égale & -

A —= k.x == 0,00276. 100,67 =— 0,278.

Il faudra donc diviser par 0,278 la résistance d'une solution
quelconque mesurée dans co vase pour obtenir la valeur de la ré-
sistance spécifique de celte solution.

L’emploi de la méthode de Kohlrausch nécessite ‘'un certain
nombre de précautions.

1° On doit éviter la production de self induction dans le circuit.
La boile de résistance doit donc élre & enroulement bifilaire, le té-
1éphone trés petit, la bobine d’induction A un faible nombre de tours,

2° La température des solutions doit éire bien fixe. Le vase &
résislance doit donc plonger dans un thermostat & eau et, de plus, i
ne faut pas laisser passer le courant induit trop longtemps & travers
la solution, puisque dans certains cas, pour des solulions & con-
ductivité faible, il s’ensnit une élévation de température.

3° Les éleclrodes doivenl &tre platinées d'une fagon régulitre et
on doit se rappeler que le noic de platine retient trés facilement,
par occlusion, du chlore et de I'hydrogéne.

4° La grandeur du vase et des électrodes, ainsi que leur distance,
seront choisics en rapport avec la résistance & mesurer. On évitera
de mesurer des résistances inférieures 4 1o Ohms, les effets de
polarisation devenant sensibles dans ce cas. ’

5° Le volume du liquide placé dans un vase a résistance devra
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¢tre toujours le méme, la constante de capacité A du vase variant
un peu avec ce volume:

o La résistance R de la boite que 'on doit opposer & celle de la
solution devra élre choisie de fagon & ce que le minimum tombe-
entre la division 300 et la division 700 du pont de Wheaston ; la
précision des mesures étant bien supéricure dans cette région du
porit que vers les extrémilés. .

7° 1l faudra avoir soin de calibrer le pont, ce que I'on fait avec
un étalon quelconque (par exemple unc bolte de résistance bien
gradude).

8° L’intensilé du courant qui traverse la solution doit étre faible,
par conséquent, lorsqu’on mesurera de grandes conduclivités on
aura soin d'intercaler une résistance supplémentaire dans la branche
CJ (voir fig. 3) du circuit induit.

9° L’eau distillée employée pour les solutions doit étre aussi
pure que possible. On la purifiera par dislillation ou par congéla-
tion (procédé de Nernst) et on la débarrassera de 'acide carbonique
en faisant passcr pendant une demi-heure un courant d’air
dépourvu de GO?,

10° Les vases & résistance doivent étre en verre difficilement
soluble (verre d'léna), de plus, pour diminuer la solubilité du verre,
on lavera les vases & la vapeur d'eau chaude. (Procédé de Kohl-
rausch).

En tenant compte de toutes ces conditions on peut déterminer

facilement a 500 pres la conductivité électrique d’une solution.

8. Résultats numériques des mesures de conductivité élec-
trique des solutions. — La conductivilé électrique de différentes
solutions aqueuses varie, d’une part, avec la nature du corps dis-
sous et, d’autre part, avec la concentration.

Pour les solutions qui conduisent le mieux, par exemple 1CI,
H,80, en solutions environ a 30 °/,, la conduclivité spécifique a
une valeur voisine de 1'unité.

Les solutions des acides forts ont la plus grande conductivité
¢lectrique, puis viennent les bases fortes, puis les solutions des sels
neutres et enfin les solutions des acides et des bases faibles.

Donnons quelques’ exemples numériques, ce sont les valeurs des
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conductivités spécifiques de diflérentes solutions & b °/; mesurées
4 18° par Kohlrausch.

Corps k Gorps k

HCl 59/, 0,3948 NaNO; 590, 0,04306
HBr. . . . . . 0,1908 Na, SO, . . . . . 0.0409
Hr . . . . .. 0,1332 K,S80; . ... 0,0458
H80, . . .« . . 0,2083 CuSO, . . . . . 0,0109
Na(OH). . . . . 0,1969 H COOH . . . . 0,0053
Lionm. . . . . 0,236 CH;COOH ., . . . 0,0012
Ka. . . . .. 0,0tigo C,1,cool . . . 06,0009
NH.CG oL . 0,0918 Acido tartrique. . - 0,0060
NaCl. . . . . . 0,0672 NH,OH. . . . . 0,0010
AgNO; . L . L 0,0236

Nous commencerons par étudicr I'influence de la concentralion
sur la conductivité électrique.

Lorsqu’on diminue de plus en plus la concentration d’une solu-
tion la conductivité devient de plus en plus faible, mais il n’y a pas
proportionnalité entre le degré de dilukon d’une solution et la dimi-
nution de sa conductivité spécifique ; en effet, le produit du volume
moléculaire {¢’est-a-dire du degré de dilution d’une solution) par la
conductivité spécifique ne reste pasconstant, mais augmenle d mesure
que l'on dilue Ja solution. Nous avonsvu plus haut que Kohlrausch
a désigné ce produit par le nom de conductivité moléculaire

)\:k.'r,.

L’expérience montre donc que si la concentration d'une
solution diminue, sa conductivité moléculaire augmente; cette
augmentation ne se produit pourtant pas indéfiniment, en eflet, si
on dilue de plus en plus la solution, on voit que pour des corpé
bons conducleurs de l'électricité {par exemple acides et bases
fortes ou sels neutres), la conductivité moléculaire tend vers une
limite déterminée. Cette limite est environ égale :

13 .
4 370 4 foo pour les acides ;

4 200 & 250 pour les bases ;
A 100 4 130 pour les sels;
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Voici quelques exemples numériques des conductivités molécu—
laires de différentes solutions a 18°;

Concentrations Gl HNO; | 11,50, | Na(OH) | K(OH)

moléculaires #
1 normale .| 3or 310 198 160 184
0,5 > . 327 324 205 172 197
0,1 » . 335 350 225 183 213
0,05 » . 360 357 253 1% a1g
0,01 » . 370 368 308 200 228
0,005 » . 373 371 330 - 203 230
0 001 » o 397 375 361 208 234
0,000) » . — — ‘368 — -
0,00032 » . —_ — —_ —_ -_—
0,0001 » — — — — —

Concentrations KCl Na Gl NaNO; | AgNO, | Cuso,

moléculaires
1 normale 98,2 4 66,0 67,8 25,8
0,5 » | 1023 80,9 74,2 77,8 30,8
0,1 » J o r111,9 92,5 87,4 9hi7 43,0
0,05 » .| 11d,9 95,9 1,4 100,1 51,4
0,01 » 123,35 102,8 97,1 108,7 72,2
0,005 » . 124,6 104,8 98.9 II1,0 81,5
0,001 » .| 127,6 107,8 101,8 114,0 101,06
0,000) » 0 128,3 108,5 " 102,5 114,35 106,8
0,0002 » .| 1201 105,2 103,3 15,2 III,1
0.0001 » . 129,5 100,7 i 103,7 15,5 113,3

En étudiant les valeurs de la conductivité moléculaire pour les
solutions diluées de différents sels, Kohlrausch amontré gu’elle était
égale & la somme de deux nomibres dont I'un dépend du n.étal et
I'autre du radical acide. 1l a donc donné pour les différents mélaux
et pour les radicaux acides des coefficients numériques qui per—
mettent de calculer la conductivité moléculaire pour un sel quel-
congque en solution diluée. Cette lot de Kohirausch a pour énoncé :

La conductivité moléculaire d'une solution diduée d un électrolyle
quelconque est égale a la somme de deux nombres UV, le pre-
mier dépendant du métal, et le second de l'acide.

Cetle loi de Kohlrausch a acquis une importance capitale, lorsque

Henat, — Cours de Chimie Physique 3
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les nombres caractéristiques U et V ont régu une signification
physique déterminée. Cette signification résulte du rapprochement
entre les mesures de Kohlrausch sur la conductivité des solutions
el celles de Hiltorl sur le changement de concentration d'une
solution autour des électrodes, pendant 1'électrolyse. Indiquons
donc d'abord en quoi consistent ces derniéres recherches.

9. Recherches de Hittorf sur le transport des ions. —
Lorsque le courant électrique traverse une solution, il se produit
toujours des modifications dans ceite solution. Il y a, d’une part,
électrolysc et, d’autre part, il se produit des changements de con-
centration de la solution an voisinage des deux électrodes.

Faraday a ¢noncé la loiqui relie la quantité du corps décom -
posé par électrolyse a la quantité d’électricité :

Une méme quantité d'électricité en traversant les solutions de dif-
Jerents corps décompose des quantitds équivalentes de ces corps. Ainsi
pour déposer par électrolyse 1 gramme équivalent d'un corps
quelconque il faut g6 5So Coulombs (*).

Faraday montra ensuite que lorsgque le courant électrique tra-
verse une solution, V'effet du courant peut étre mis en évidence en
un point quelconque de cette solution, situé entre les électrodes.
Ainsi en plagant cette solution dans des tubes assezlongs, Faraday
montrait que le courant électrique exercait une action sur l'aiguille
aimantée. De plus, en interposant une plaque métallique sur un
point quelconque du tube, on voit apparaltre sur les parois de cetic
plaque les produits de 1'électrolyse.

Davy et Grotthus ont observé & la fin du xvi® siécle et au
commencement du xix® siécle que les produits de 1'électrolyse
apparaissent au raéme instant aux deux délectrodes, quelle que soit
la distance qui les sépare; cetle ohservation a conduit Grotthus a
émettre cn 1805 sa théorie, d'aprés laquelle les produits de I'électro-
lyse qui apparaissent aux deux électrodes proviennent de la décom-
position de molécules différentes. Deux questions devaient donc
étre étudiées :

(1) Ricuarps et Hemunon, — (Uber die Genauigkeit des verbesserten Voltumsters
Zeit f. phys. Chem. XLI 1goa p. 3o1) ont établi comme équivalent électrochi —
mique de l'argent o ost11175 avec une erreur ne dépassant pas 0:03 o/
nombre un peu inférieur i celui de Lord Rayleigh.
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1° Il {fallait déterminer la nature el la quantité des produits qui
apparaissent par électrolyse, ce fut l'eeuvre de Iaraday.

2° On devait déterminer la vitesse avec laquelle se fait pendant le
passage du courant le transport de 1'électrolyte vers l'unc ou
Tautre dos électrodes, ce fut'ccuvre de Hittorf.

Déja Faraday avait observé que la concentration d’une solu-
tion d’'un sel change au voisinage des électrodes. Daniell et Miller
ont ¢étudié les premiers quantitativement les changements de con-
centration au voisinage des ¢lectrodes, pendant lélectrolyse des
solutions de différents sels; mais les recherches les plus impor-
tantes sont celles de Iittorf.

Donnons dés le début un exemple numérique :

Plagons dans un vase allongé, d’une forme particulitre, unc solu-
tion de sulfute de cuivre & 10 */,; deux électrodes sont fixées & ce
vase, ¢t on peut par un artilice quelconque recueillir séparément la
portion du liquide qui se trouve auteur de ]'anode (portion anodi-
que), celle qui se trouve autour de la catode (portion catodique)
et enfin la portion de la région moyenne du vase.

Faisons passer & travers cette solution un courant électrique
pendant guatre heures et déterminons au moyen d'un vollameétre
4 argent la quantité d'électricité qui a traversé la solution. Suppo-~
sons qu'il y aib eu dépdt de 1¥7,008 d’Ag., celte quantilé d’argent
est équivalente, d'apres laloi de Maraday, & 087,2 955 de cuivre ; c'est
cette quantité de cuivre qui a donc été déposée par le courant
sur la catode. En analysant la portion catodique du liquide on
trouve qu'elle s’est appauvrie en cuivre, clle conlient, en eflet,
of,a112 de cuivre en moins que la quantité de cuivre contenue
dans le méme volume de liquide primitif. Mais cet appauvrissement
n'est pas égal & la quantité de Cu déposée sur la catode, il est plus
faible, ce qui indique qu'une certaine quantité du sel de Gu a été
transportée vers la portion catodique pendant le passage du cou~
rant.Cetle quantilé transportée est done dgale

05,2905 — 0% ,2 112 — 057,0843.

Le rapport de la quantité ainsi transportée par le courant & la
quantité de Cu déposée pendant le méme temps par électrolyse est
égal & -
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(est ce nombre 0,285 qui est appelé par définilion le nombre
de transport du caivre dans I'électrolyse du sullate de cnivre.

Ajoutons que l'analyse de la portion moyenne du liquide ne
donne aucun changement et celle de la portion anodique donne
une diminution en cuivre égale & 057,0843 (').

I est évident que le nombre de transport du radical SO, est
égala 1 — 0,285 (?).

La détermination expérimentale des nombres de teansport des
différents métaux cb radicaux est une opération trés difficile. I1 est,
en effet, important de pouvoir séparer le liquide en plusieurs por-
tions de fagon que la région moyenne ne subisse aucun changement.
Il faut éviter les courants de diffusion et de convexion, par consé-
quent, tout changement de température doit étre éliminé, ce qui
oblige & employer des courants de faible intensité. Il faut que
I'électrolyse ne donne pas lieu 4 un dégagement de bulles gazeuses.
Il faut en plus que les dépots métalliques qui se produisent par
électrolyse solenl uniformes, sans quoi ils entrainent des change-
ments secondaires nombreux. On doit éviler également des étran-
glements trop étroits dans différentes parties du vase, puis~
que dans ces cas il y a un transport par le courant électrique du
liquide en masse au contact de la paroi (cataphorése). Les analyses
chimiques sont délicates, puisque les changements de concentration
sont trés faibles par rapport aux concentrations primitives des
solutions.

") L’ex'périeuce précédente est prise daus le prewier travail de Hirrorr,
Pogg Ann. 8g, 1853.

(2) En effet, en analysant la portion catodique du liquide en trouve unc quan-
tité de SO, équivalente & celle de Cu; puisque celte porlion s’est appauvric
pendant Délectrolyse de 087 2112 Cu, I'appauvrissement en SO, de cette méme

. . 4]
portion est égal & o,2112. h(;_,G grammes (CGa = 63,6 et 8O, = ¢6) ; celte

diminution en SO, est produite uniquement par le transport de SO¢ dans Ia

direction de 'anode. La quantité de SO, mise en jeu & I'anode par I'électralyse
est équivalente & 037,2005 de Cu, clle est donc égale b 0,2955. 6?66" Par
conséquent le nombre de transport de SO; est égal par définition au rapport :

0,2112, '62)?:
9

_ 0.ar11x
0,1935

t,‘T 0,713 == 1 — 0,285.
0,2955 B35
)
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Hittorf avait proposé, 4 I'exemple de Daniell et Miller, d'interposer
prop

entre les électrodes des diaphragmes en parchemin ou en mem-—
brane animale. D’autres auteurs ont cmployé des membranes trés
différentes (par exemple des plaques Irés minces de porcelaine
dégourdie — Leblanc) mais Uemploi d'une membrane semble

<! I
présenter souvent des inconvénients & cause de la cataphorése.

10.Technique expérimentale pour déterminer les nombres
de transport. — La forme des appareils employés par diflérents
auteurs a beaucoup varié. D'une facon schématique, les vases
ewployés ont toujours la forme de tubes recourbés deux ou trois

fors. Les électrodes plongent dans les branches extrémes et on
peut par des robinets ou des ajutages latéraux relirer le liquide en
plusieurs porlions. Voici, par exemple, les figures de quelques unes
des formes de vases employés qui sont les plus pratiques.

On doit distinguer les cas ou I'électrolyte contient un métal qui
se dépose sur la catode, de ceux dans lesquels le métal reste en

solution, en donnant licu & des aclions chimiques secondaires, par
exemple dans 1'électrolyse de sels de métaux alcalins. Le 1 cas est
expérimentalement le plus simple. Les déterminations principales
ont 6té faites par Hiltorf, Loeb et Nernst, Kisliakowky. Bein, Jahn
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et ses éleves, Noyes, Abegy etc. Cilons, comme exemple, une
expérience de Bein.

1° On place dans le vase une solution de AgNO, dont la concen-
tration est égale a 1,849 °/,. Le vase est placé dans un thermostat
4 15°. On fait passer un courant de 3 volts pendant 5 heures et
on place dans le méme circuit un voltamélre & argent. La quantité
d’argent déposée par ce courant est égale & 05,0455, aprés bheures
on recucille le liquide total du vase en quatre portions :
1° porlion anodique de  188r,192 d'une tencur en Ag dgale & 1,972 0/,
2°unc 17 portion moyenne de (87,034 sa teneur en Ag est égale & 1,858 0/,

3eune 2¢ porlion moyenne de  (8%,592 » » 1,841 %/,
A0 portion catodiquede 188%,142 » » 1,725 %/,

La quantité d’Ag a augmentt

Dans la 1™ portionde ., . . . . . . . 08,0231
Dans la 2™ portionde . . . . - . . 0%,0009
Dans la 3™ portion elle a diminué dc « . . 0ffooogy
Dans Ia 4me » » .., Of0232

Par conséquent, sur les 08,0455 d’Ag qui ont été dissous &
I'anode, il n’en est resté dans la porlion anodique que 0,023t —+
~+ 0,000 =0%,02/,0 Ag. Ladilférence0,0455 —0,0240=0%, 021>
a été transportée pendant le passage du courant; le nombre de
transport de I'Ag est donc égal &

|24
008t

La précision de ces mesures est trés grande, ainsi que le montre
la concordance entre les délerminations des différents auteurs. Ainsi
Hittorf trouve pour 'Ag 0,474, Nernst 0,472, Kistiakowly o,46q.
Théoriquernent on n’a besoin d'analyser que la variation de la
concentration du liquide autour de ’anode ou autour de la catode,
4 condition que ces portions soient suffisamment grandes et embras-
sent une partie du liquide de la végion moyenne, qui ne change pas
de concentration. Geci permet de simplifier la technique opératoire,
ainsi que le font Ostwald et Luther.

Le vase employé par ces auteurs a la forme d'un 1I (fig. 5) dont
I'une des branches seulement contient & la partie inférieure un tube
a écoulement DD muni d’en robinet. Si on opére avec I'’Ag on met
dans la partie BG une solution concentrée de SO, Cu, dans le reste
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de I'appareil une solution de titre déterminé de Ag NO, ; I'électrode
b est une tige de Gu placée dans un tube en verre et qui plonge
dans le sulfate de cuivre; 'électrode a est une tige d’Ag empri-
sonnée également dans un tube de verre et dont la partie inféricure,
seule libre, est recourbée ainsi que le montre la figure. C'est cetle
électrode qui sert d’anode. On fait passer une quantité déterminde
d’électricilés puis on laisse écouler lentement par le robinet D une
portion égale environ & DA de la solufion, puis une seconde por-
lion ; l'expdrience doit étre conduile de fagon & ce que celte
seconde portion ait le méme titre que la solution de Ag NO primi-
tive. On fait I'analyse de la portion anodique AD et le calcul du
nombre de transport de 'Ag se fait ainsi qu’on a vu plus haut.

2° Dans les cas ol les produits de I'électrolyse sont solubles, ou
bien apparaissent sous forme de bulles gazeuses, il faut prendre un
cerlain nombre de précautions.

L’emplot d’anodes en cadmium est commode pour éviter le
dégagement d’oxygene ; de méme 'emplol d’anodes en Ag dans le
cas de l'élecirolyse de HCI permet d’éviler le dégagement de CI
gazeux, ainsi que l'ont montré Noyés et Sammet (!). Dans le cas
de I'électrolyse des sels de mélaux alcalins ou alcalino-terreux,
les acides et bases qui apparaissent au voisinage des ¢lectrodes
deviennent trés génantes, par suite de leur grande vitesse de trans—
port; on est donc obligé de laisser passer une faible quantité d'élec-
tricité pour obtenir une région moyenne invariable. Noyes a proposé
dans ces cas d’ajouter du coté de la catode et de I'anode de temps
en temps des quantités bien détermindes de bases ou d’acides, afin
de neutraliser les acides et bases qui apparaissent dans 1'électro-
Ivse. Le calcul devient dans ce dernier cas assez compliqué A cause
des corrections & apporter.

Donnons, comme exemple, une expérience ayant pour but de
déterminer le nombre de transport du chlore dans 1'électrolyse de
HCI (Expériences de Noyes et Sammet).

TUne solution de IIC! au ;(—) normale est placée dans un vase,formé

de deux tubes en U recourbés et réunis entre eux, dontla capaciié
est un peu supérieure 1 litre (fig. 4); le tout est placé dans un
thermostat 4 20° : la catode est formée par un fil de platine

(') Notes ot Sasmer. — Zeitsch. f. phys. Chem. 43, 1903, p. 4g.
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enroulé on spirale et I'anode par une lame circulaire en argent de
3 centimetres de diamétre et 2 millimeétres d’épaisseur.

On fait passer le courant pendanl plusieurs heures, la quantité
d’¢lectricilé qui a traversé la solution a déposé 057,8033 d’Ag

.. . . 0,8033 ..
dans le voltameire, ce qui correspond & ——« grammes ¢quivalent
107,43

d’Ag, cest-d-dire 0,00714 équivalent a Ag.

Aprés le passage du courant, on préléve le liquide total que 1'on
partage en D portions,

1) liquide catodique . . ., . . . .  459¢,46
2) 19 » moyen . ., . . ., . . . 147, 35
3) 20 0w moyen . , . . . . . . 177, 29
4y 3> » moyem . . . . . . . . 137, b
5) » anodique . . . . . . . 468, 79

On dose dans tous ces liquides la quantilé de Gl contenue, ainsi
que la quantité d’AgCl formée & I'anode, et on la- compare & la
quantité de Gl qui était contenue dans les mémes poids de liquide
avant le passage du courant .

Yoici les valeurs exprimdes en gramme Ag Gl

Liguides Qual;)tlﬁit;;ng\':n “ npr('tsQ)l}::\lneSltfolyse Différence

© | 37,3346 3er, 1588 — ogr.1758

20 J I, 0833 1, o843 — 0 ,o00I

3° | 1, 3ud2 1, 304y — 0 ,0003

A° 1, 009D 1, 0063 — o0 ,0032

50 ! 3. 4528 3, 6319 + 0 ,1784
—

Le liquide anodique s’est donc enrichi d’une quantité de Cl
correspondant & 0#,175 de AgCl, ce qui donne en grammes équi-

valents '101;’31,?8 (143.38 est le poids molécnlaire de AgCl)

= 0%,00122 bquivalenls de Cl.
~ Donc le nombre de lransport du chlore dans I'électrolyse de
HCHest 6gal & 79227 — ¢ 164,
0,00744
Il est évident que si le nombre de transport calculé, ainsi qu'il
a 616 fait plus haut, est égal & n pour le métal d’un sel, le nombre

de transport du radical de ce sel sera égal & 1 — n, ainsi, par
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exemple, pour AgNO; le nombre de transport de Ag étant 0,473
celui de NO, est égal 4 0,b27.

De méme pour HCI, le nombre de transport de 'hydrogtne
sera égal 4 1 — 0,164 == 0,836.

141. Résultats des mesures des nombres de transport.— les
mesures des nombres de transport pour différents él'ectrol)’tes
montrent d’abord que les valeurs numériques difftrent suivant le
métal et le radical de 1'électrolyte: par exemple, le nombre de
transport du chlore est égal dans 1'électrolyse de :

KCla . . . . . . . . . . . 0,308
NaCla . . . . . . . . . . . o617
LiCla ., . . . . . . . . . . o069
HCla ., . . . . . . . . .. 0,165

De méme encore le nombre de transport de NO, est égal dans
I'électrolyse de :

KNO, & . . . . . . . . . o7
NaNOza . . . . . . . . . . o615
HNO, & . » . .+ .+ . . . 0161

Hitiorf aétudié 'influence de différents facteurs sur les nombres
de transport, il a montré que :

1° L'intenstié du courant n’a pas d'influence sur le nombre de
transporl, par exemple, 'intensité du courant était dans 3 expé-
riences sur 1'électrolyse de Cu 80, égale & :

Ampéres, « . . « 4 . « « . . 0,017
e 1)
D .o o e e e e e 0,15

Les nombres de transporl du cuivre onl éLé trouvés dans ces cas
égaux 4 0,289, 0,291 et 0,289.

2° La conceniration a une légtre influence sur les nombres de
transport, tantdt c’est le nombre de transport du métal qui aug-
mente un peu avec la concentration, tantdt, au contraire, c'est celui
du radical qui augmente ; mais les variations sont, dans tous les cas,
faibles, par exemple, dans V'électrolyse de KCl la concentration
variant de 0,01 n, & 1 n, le nombre de transport du chlore varie de
0,506 & 0,b14. Cette influence de la concentration se fait surtout
sentir pour des concentrations fortes, au.contraire, pour des concen-
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. . . | 4 - .
trations inférieures & — n le nombre de transport en est, pour ainsi
10

dire, indépendant.

3° L’élévation de la température a pour effet de rapprocher les.
nombres de transport de 0,5 c’est-4-dire de diminuer la différence
entre le nombre de transport du métal et du radical de I'dlectrolyte
éludié. Ainsi, parexemple, Bein lrouve pour le nombre de transport
du Cl dans l'électrolyse de NaCl a 20° 0,608 et & go° 0,651 pour
le nombre de transport de NO, dans I'électrolyse de AgNO, &
20° 0,47 & go° 0,19.

12. Relations entre les nombres de transport et la conduc-
tivité électrique. Recherches de Kohlrausch. — Nous avons
vu précédemment que Kohlrausch avait trouvé que la con-
ductivité moléculaire d’un électrolyle en solution diluée était égale
4 la somme de deux facteurs U et V dépendant du métal et du
radical de 1'électrolyte. En rapprochant ses résultals des expé-
riences de Hittorf sur les nombres de transport, Kohlrausch a
monlré que le rapport des factears U et V est égal au rapport
des nombres de transport trouvés par Hittorf. Par conséquent,
en déterminant la conductivit¢ moléculaire d'une solution di-
luée d’un électrolyte on peut, & 'aide des nombres de transport
trouvés par Hittorf, calculer la valeur des facteurs U et V. Ainsi, soil.
% la conductivité moléculaire d'une solution diluée d'un élec-
trolyte M}, d’aprés la loi de Kohlrausch on a :

Ar=CT+YV

u
Le rapport y est égal au rapport des nombres de transport de

M et de R. Si n est Ie nombre de transport du métal M, celui du

radical R sera égal & 1 — n; donc :
U n
YV 1 —n

De ces deux relations on déduit :

U=1%xn
V:)\.(I—-n):)\—U.
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Donnons un exemple numeérique : les nombres de transport du
Cl sont égaux & 0,503 dans I'électrolyse de KCl, 4 0,61 dans celle
de Na Cl, et & 0,17 dans celle de HCI, nombres obtenus par
des mesures sur les changements de concentration. Kohlrausch
trouve comme valeur des conductivités moléculaires des solutions
do,00rni18

Pour HCL. . . . . . . . . . . . . . 377
» KCl. . . . . . . . . . . . .. 127,3
» NaCl . . . . . . . . . . . . . 1085

Par conséquent les valeurs de V ponr le Cl sont égales

Dans HGIL 3. . . . . . 377 X o,17 = 64,09
» KCl a, . . . . . 127,3 X 0,503 = 64,13
» NaCl &. 106,5 X 0,61 = 64.96

Les valeurs de U qui en résultent sont égales

Pour H & . . . . . . 377 — 64,09= 312,91
» K & « o . . . . 1273 — 64,13 = 63.17
» Nadx . . . . . . 1065 — 64.96 = 41,54

Les calculs précédents montrent que les valeurs de V pour le Cl
sont les mémes [aux erreurs d'expériences pres) pour les 3 électro-
lytes considérés.

Kollrausch a trouvé qu'on était I en présence d’une loi géné—
rale que nous avons ¢énoncée plus haut, a savoir que : Les valeurs
de U et V trouvées pour un meétal ou un radical sont indépen—
dantes de la nature de I'éleclrolyte considéré.

Cet auteur a appelé les facteurs U et V vitesses de transport des
ions. Nous donnerons dans la suite les raisons théoriques de cette
dénomination. ainsi que la signification du terme « wn ».

Voici d’aprés Kohlrausch et Ilolborn les vilesses de transport
des différents mélaux et radicaux & 18°; la concentration étant sup-

posée égale & 0,0001 n

K 64,7 Ag 55,4 Mg 47 Cl 65,3 50, 67,2
Na 43.8 Ba 55,0 Zn 45,1 1 66,1 C,0, 61
Li 34,9 8t 51,7 Cu 47 NO, 60,2
NH; 63,6 Ca 50,6 I 316 ClO, 55,5

OH 172 CoH305 33,1
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En s’appuyant sur de nouvelles mesures, Kohlrausch et Malt-
by () donnent comme vitesses de transport

Pour K 64,58 Li 33,47 NO; 61,77
»  Na 43,52 Cl 65,37

Ces nombres permetlent de calculer les conductivités molécu—
laires limiles pour des solutions extrémement diluées des différents
sels.

La loi de Kohlrausch s’applique aux électrolytes en solution di-
luée; si on prend des concentirations moyennes, la condactivité
moléculaire ne peut plus étre exprimée par la somme des deux fac-
teurs U et V. La premiére hypothése qui s’est présentée a Uesprit
était que les vitesses de transport U et V dépendent de la concen-—
tration et que, de plus, dans le cas de solutions de concentration
moyenne, la nature du sel exerce une influence sur ces facteurs.
Mais nous verrons plus loin que ce n’est pas cette hypothese qui
a é1é choisie.

(1) Konrrausca et Mavtsy, — Wissenschafiliche Abhandl. der physilalisch—
technischen Reichsanstalt, 3, 1900, p. 167-227. .
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EXPLICATION DE LA CONDUCTIVITE ELECTRIQUE
DES SOLUTIONS. THEORIE DES IONS

13. Historique. — D’aprés la théorie de Grotthus (1800) les
molécules d’'un sel en solution seraient formées d’atome chargés —+
et d’atomes chargés — liés entre enx.

Le passage du courant orienterait la position des molécules et
libérerait & 'anode les atomes porteurs d’électricité — et & la ca-
tode ceux qul sont chargés —-. '

Faraday (1835) a montré que chaque gramme équivalent d’un
¢lément chimique transporte une méme quantité d’électricité e,
égale & g6 580 Coulombs. Lors du passage du courant 1'électricité
est transportée par des atomes, que Faraday désignait sous le nom
d’ions (lc terme twv voulant dire allant), les ions porteurs d’électri-
cité — sont désignés sous le nom d'anions, ceux qui portent I'élec-
tricité + de cations. Ces ions sont considérés par Faraday, de
méme que par Grotthus, comme liés entre eux dans les molécules.

Clausius en 1857 a présenté des critiques a cette théorie de la
liaison entre les atomes chargés, ou lons, ¢mise par Grotthus. Siune
pareille liaison existait, pour pouvoir séparer un atome chargé de
la moléeule il faudrait dépenser un certain travail; par conséquent,
si on plonge dans une solution d'un sel el que S0, Cu deux élec-
trodes eu cuivre et qu’on fasse passer un courant, il devrail exister
une limite inférieure pour I'intensité du courant électrique, au-des--
sous de laquelle 1'électrolyse ne devrait pas se produire. Or, 1'expé-
rience montre qu'il y a électrolyse quel que faible que soit le cou-
rant; par exemple, Buff montra qu'il y avait électrolyse pour des
courants tellement faibles, qu’il fallait plusieurs mois pour obtenir
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1 centimetre cube de « mélange détonnant ». Clausius en dédnisit
que les ions doivent étre libres avant tout passage de courant.
D’aprés la « théorie cinétique » de Clausius les atomes sont conti-
nuecllement en mouvement et leurs choces continuels donnent lien 4
la formation de molécules; il y a un échange continuel entre les
atomes de différentes molécules. Lorsque le courant passe, ce sont
les atomes libres ou ions qui transportent 1'électricité.

Clausius admettait que pour expliquer les phénomeénes d’élec-
trolyse il suffisait de supposer, que le nombre d’ « ions libres »,
dans une solution d'électrolyte, est trés faible par rapport au
nombre de molécules non-dissocides,

Hitlorf interprélail, dés 1853, ses expériences sur les nombres
de transport cn admettant qu'il déterminait le rapport des vitesses
de transport des cations et des anions d’un électrolyte; mais il ne
donnait pas encore la valeur absclue de ces vitesses de transport.

C'est sculement Kohlrausch qui, en 1876, a pu donner les valeurs
absolues des vitesses de transport des ions, grace & quelques consi-
déralions théoriques, que voici, sur la signification de la conduc-
tivité moléculaire des solntions.

Prenons une solution diluée d’un électrolyte et plagous la dans
un vase cylindrique de 1 centimétre carré de section, entre deux
électrodes distantes de 1 centimétre ; cette solution contient par
centimeétre cube m moléecules-grammes de I'électrolyte, on établit
entre les deux éleclrodes une dilférence de potenticl de un volt; les
ions se trouvent alors transportés, les cations avec une vitesse u
centimeétres par seconde, les anions avec une vitesse .

Un gramme équivalent transportant une quantité d’électricité
dgale 4z, la quantité d'électricilé transportée pendant l'unité de
temps, dans le cas précédent, sera égale ¢ (u + v). m.

D’autre part, la conductivité électrique de la solution & mesure,
dans ce cas, I'intensité du courant; puisque le voltage est égal &
l'unité, comme nous 'avons supposé. Par conséquent on obtient

k=c(ut+v)m
cn divisant par m on a
I

;1_—_:5(11—{—1))
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ﬂrﬁ‘est. par définition, (chap. u) la conductivité moléculaire 2.
On a donc en définitive

A — cu —+ ev.

Il en résulte qu’en divisant les valeurs des vitesses de trans-
port des ions Uct ¥, donndes plus haut (p. 43) par e = g6 5800n

obliendra les vitesses « absolues » u et v exprimdces en cenlimétres
par seconde. Par exemple pour lion hydrogéne la vitesse de trans-

. .+ 316
port absolue est égale & 36580
Le raisonnement précédent, qui a été fait par Kohlrausch, suppose

= 0,0032) centimetres par seconde.

que tous les atomes de la solution participent au passage du courant.

14. Théorie d'Arrhénius.— Un progrés considérable a été accom-
pli, lorsque Arrhénius en 1886 développa sa théorie de la dissocia—
tion électrolytique des solutions. Cette théorie conlient deux parties
essentielles :1° elle précise la quantité d'ions libres existant dans
une solution et donne un moyen pratique pour calculer cette quan-
tité; 2° elle étudie les propriétés non électriques des ions libres.
Examinons de plus prés les fondements de cette théorie des ions.

15. Premiére hypothése. Conduction par les ions libres. —
Le courant électrique est transporté & travers une solution seale-
ment par des ions libres dont les uns portent des charges + «ca-
tions » les autres des charges — « anions ». La conductivité élec-
trique d’'une solution dépend, d’une part, de la quantité d'ions
libres dans cette solution et, d’autre part, de la mobilité de ces
ians, c'est a-dire de leurs vitesses de transport.

Ainst pour deux solulions contenant les mémes ions, celle qui
en contient le plus aura une conductivité électrique plus grande.
Celte hypothése permet de discuter comment varie la quantité d'1ons
libres dans une solution, lorsqu’on la dilue.

Gonsidérons une solution normale de AgNO, ; placons la dans
un vase prismatique de 1 cenliméire de seclion dont les deux
parois opposées constituent les électrodes ; soit a, b, ¢, d, le volume
v occupé par la solution. On détermine la résistance électrique r de
cette solution et on calcule la conductivité -;, clle est proportion-
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nelle, d’aprés 'hypothése précédente, & la quantité d'ions libres qni
se trouvent dans le volume v de cetle solution.

Diluons maintenant cctte solution d'un volume ¢&gal d’eau
distillée : le liquide occupe le volume o', b, ¢, d. Sile nombre
d'ions libres n’a pas changé par la dilution, la conductivité de cette
golution mesurée dans ce vase ne devra pas varier. On trouve, au
conlraire, qu'elle augmente dans le rapport de 1 4 1,15, par consé-

quent, si la mobilité des ions est la méme dans

A B les deux cas {ce qui a lien approximativement
d’aprées Kohlrausch) il faut admetlre que le
nombre d’ions libres a augmenté de 15 °/,.

Si nous diluons 10 fois la solution primi--
live, nous verrons que la conductivité dans le
vase précédent augmente dans le rapport de 1
4 1,3g. Il y aurait donc dans 10 cenlimétres

cubes de la solution au o.1 n de AgNO, 3g 9/,
d’ions libres de plus que dans un cenlimdétre
cube de la solution normale AgNO,. Cette expé-

Fig. 6.

rience, qui se vérifie pour tous les électrolytes connus, conduit
donc & admettre que le nombre d'ions libres augmente avec la
dilution.

La maniére dont augmente le nombre d'ions libres d'une solu-
tion lorsqu’on la dilue varie suivant les électrolytes. Pour les bons
conducteurs tels ‘que lessels, les acides forts et les bases fortes,
celle augmentation se fait sentir surtout au dessus d'une concentra-
tion égale a environ 0,1 n, au-dessous de celle concentration,
l'augmentation esl beaucoup plus faible. Par exemple, lorsqu’on
dilue 10 fois la solution au o,1 n de AgNO,, le nombre d'ions
augmente dans le rapport de 1 & 1,14, tandis que en passant de la
solution normale & la solution o,1 normal, il augmente dans le
rapport de 1 a 1,39 ; enfin, dans le passage de la solulion au 0,01 n
4 la solution au 0,001 n ce rapport est égal & 1 sur 1,03.

Au contraire, pour des solutions a faible conductivité électrique,
laugmentation de la conductivité par dilution se fail sentir jus—
qu'aux concentrations extrémement faibles. Par exemple, en diluant
la solution normale d'acide acétique 2, 10, 100, 1000, et 10 000
fois la conductivité augmentera comme les nombres

1, 1,54, 8,34, 11, 31,5, 82,5,
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16. 2¢ Hypothése; Dissociation compléte pour une dilution
extréme. — Ces faits ont conduit Acrrhénius & supposer que dans
une solution extrémement diluée d’électrolyte il n’y a plus que des
ions libres ; toules les molécules sont donc « dissociées éleclrolyli-
quement». Par exemple, une solution trés diluée de NaClne con-
tient que des ions sodium et des lons chlore ; au contraire, dans une
solution de concentration moyenne & c6té de ces ions, il y a des
molécules Na Cl « non dissociées ». La proportion de ces molécu—
les « non dissociées » est d’autant plus grande quela concentration
est plus forte. La différence de conductivité entre différents élec-
trolytes s’explique, d'aprés cette théorie, d'une part, par les diffé-
rences des vitesses de transport des ions, et, d’autre part, par la
proportion différente de molécules dissociées en ions. Plus la con-
ductivité est faible, moins il y aura d’ions ; par exemple, une solu-
tion normale d’acide acétique, ayant une conductivité spécifique
égale 4 0,00132, contiendra beaucoup moins d'ions qu’une solution
normale de HCI dont la conductivilé spécilique est égale & 0,301.

17. Mesure du degré de dissociation. — Il est important de
ponvoir déterminer quantitativement la proportion de molécules
dissocices en ions dans une solution donnée. Supposons que nous
ayons une solution contenant par cent. cube m molécules-grammes
d'électrolyte, d’aprés la théorie des ions, une certaine propor-
tion 2 de ces molécules se trouve dissocide, on a donc par centi-
meétre cube mz cations, mz anions et m — mo molécules non
dissociées. La conductivilé spécifique & est proportionnelle au
nombre d'ions et & leur vitesse de transport U et V.,

On a donc d'aprés 'hypothése d’Arrhenius

)::Umi—}—me:(U%—V) ma,

S

La conductivité moléculaire 2 = = sera donc proporlionnelle &
m

¢. On a en eflel :
A=(U4+V)a.

Si on dilue la solution de plus cn plus, A augmente et se rap-
proche d'une certaine limite qui correspondrait a la dilution
infinic. Solt 2, cettelimite. D’aprésla 2= hypothése d’Arrhenius
pour une solution trés diluée & est égal & 1, c’est-a-dire que toutes
les molécules sont dissociées ; comme, d’autre part, on admet que

Hexrt — Cours de Chimie Physique A
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la vitesse de transport des ions ne varie pas avec la concentration
fau moins au-dessous d'une certaine concentration limiie) il en
résulte que

Par conséquent, la proportion # des molécules dissociées s'ob._
tiendra en divisanl la conductivité moléculaire A par la conduclivilé
moléculaire limite A,

Les valeurs de 7.4, pour différents ¢lectrolytes pourront facile~
ment étre calculées, lorsqu'on connaitra U et V, 1l suffira, en effet,
de preﬁdre leur somme. Donnons quelques excmples numériques
des degrés  de dissociation de différents électrolytes ; les nombres
suivants indiquent la proportion °/, de molécules dissociées en
ions dans des solutions de différantes concentrations.

Concentrations HCIL KCL | Zn 80O, | CH,CO, K [CH,CO,H| NH,OH
1 normale .| 79.2 | 75,5 | 24,¢ 62,8
0,1 » .1 92.4 | 86,1 41,8 83.0 1,32 1,40
0,01 » -1 974 | 94,1 | 664 93,1 for1 4,07
0. 001 » -l 99,2 | 97,9 | 8go0 97.3 11,8 11,9
0,000T1 » g - 99,2 | 98,9 99,0 30,8 28,0
!

18. Présence d’ions libres dans une solution d'élecirolyte.
— Deux points essenliels doivent 8tre disculés dans celte théorie
de Arrhénius @ 1° elle suppose Uexistence d’ions libre s dans la solu-
lion avant le passage du courant, et on doit chercher des expé--
ricnces directes qui permettraicnt de mettre cetle existenge en évi,
dence. 2° On doit se demander s'il n’exisle pas d’aulres moyens
permettant de calculer la proportion des molécules  dissociées.
dans une solution.

Relalivement 4 la premicre queslion, nous devons citer d’abord
une expérience de Buff et Sorel qui a été reprise par Lippmann
en 1873 et par Ostwald et Nernsten 1889, Voici comment Ligpmann
expose cetle expérience (V).

(1) Livemasy, — Sur une propriété dune surface deau électrisée. G. R. Ac,

des Sc. 1875, Vol, 81, page 281.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



THEORIE DES IONS 51

« Une masse d’eau contenue dans un vase de verre est mise en

« communication avec le sol par un fil de platine. Sil'on rap-

4

proche de cette eau un biton de résine frotté, de I'électricité po-
sitive du sol est attirée et se distribue & la surface de 'cau. Le

=

fil de platine servant d’électrode d’entrée & un flux d’électricité

positive, il s’y dégage des bulles de gaz oxygéne en quantité
proportionnelle & la quanlité d'électricité qui entre..... Le fait
du dégagement du gaz oxygéne dans ces circonstances est bien

=

connu; il a été constalé nmotamment par M. Buff et M. Soret.

Puisque 'oxygéne a été mis en liberté, I'hydrogene qui lui élait
combiné reste en excés dans la masse d’eau ou bien 2 sa surface.

=2

Cet excés d’hydrogéne proportionnel & la charge reste en quelque

=2

sorte dissunulé tant que VYeau est électrisée ; mais au moment de

la décharge cet hydrogéne se dégage..... En éloignant la résine

=

on voit des bulles d’hydrogéne sc dégager a la pointe de platine.

L’hydrogéne dissimunlé se retouve done pendant la décharge, et
il se retrouve en totalité.

=

« Puisque I'hydrogtne dissimulé doit se retrouver en totalité on

ne peut en soustraire une partie par diffusion ni par oxydation

=

ni par aucune action physique ou chimique qui laisse la charge

=

électrique intacte. .

« En d’autres termes '’hydrogéne dissimulé n’est ni combiné ni
3 . . 3 b 1 3 A

dissous ; et pourtant il est Ia puisqu'on peut le faire sc dégager

3

en élolgnant le biton de résine. »

On voit nettement que 1'idée de I'hydrogéne « dissimulé » n’est
autre que celle d'ions hydrogene existant dans la solution d'aprés
la théorie de Arrhénius.

Ostwald et Nernst ont fait des expériences analogues dans le but
de vérifier si vraiment il y avait des ions libres dans une solution
d’dlectrolyte. Théoriquement, l'expéricnce est la sutvante :

Une solution d’électrolyte est placée dans deux vases A et B
réunis par un siphon. On approche du vasc A un corps électrisé
négativement G, le vase A se charge positivement, le vase B néga—
tivemend.

Si ces charges sont dues A des ions positifs accumulés en A
et a des ions négatifs en B, en enlevant le siphon on devrait avoir
en A un exces de cations et en B un excds d’anions : si on dé-
charge A en réunissant la solution avec le sol par I'intermédiaire
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d'un fil de platine, par exemple, les cations en excés se porleront
sur la pointe de platine, s'y déchargeront et passeront & I'état
d’atomes non chargés. Dans le cas de I'hydrogéne on verra donc
apparaitre des bulles de gaa.

Pratiquement V'expérience est assez délicate; en effet, une quan--
tité d'électricité égale & un coulomb est transportée par ot oooo1

d’lon hydrogéne. Pour accumuler cette quantité d'ion hydrogéne
dans wune expérience pareille & la précédente, il faudrait avoir un
condensateur de capacité égale & un Farad avec un Volt comme
différence de potentiel, ou bien une capacité de 1 0oo micro-farads
avec 1 000 Volts comme différence de potentiel. Ce sont des di-
mensions extrémement grandes irréalisables; mais on peut obscrver
des quantités d’hydrogéne bien inférieures & o¥,00001. En effet,
le volume de ce poids d’hydrogéne est égal environ & 0®,12; il est
facile au moyen d’une loupe de voir une bulle ayant 0,1 et méme
de 0,01 millimétre de diamétre ce qui représente une guantilé
d’hydrogeéne plus de un million de fois plus faible. :

Ostwald et Nernst réunissent le vase chargé A avecle sol au moyen
d’une électrode capillaire, formée d’un tube éliré 4 sa partie infé-
rieure, rempli de mercure et plongeant dans la solution. Dans ce
cas on voit trés nettement apparaitre des bulles au contact du mer-
cure ¢t de la solution toutes les fois que l'on réunit avec le sol le
vase A chargé positivement. Ces auteurs ont méme pu faire
quelques expériences quantitatives qui ont donné une concordance
suffisante entre la théorie et I'observation.

19. 3» Hypotheése ; Dissociation de 'eau. — Une objeclion
générale avail ¢té faite par les chimistes a la théorie des ions.
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Comuwent se fait il que les ions libres ne se manifestent pas au
point de vue chimique dans les solutions ?

Ainsi, la théorie d’Arrhénius admet qu'il existe dans la solution
de K Cldes jons potassium el desions chlore ; pourquol ce potassium
ne décompose-t-il pas 'eau et pourquoi ce chlore ne peut-il pas
étre enlevé par évaporation ? La réponse générale qui a été donnée
aux objections de cc.genre c’est que les ions portent des charges
électriques trés grandes positives ou négatives qui s’opposent, d'une
parl, & la séparalion des ions par diffusion ou évaporation et qui,
d’antre parl, interviennent dans les réactions chimiques des ions.
Lorsque le potassium-métal agit sur l'ean, il se forme de la potasse
el de I'hydrogéne se dégage ; le polassium-métal passe donc al'élat
de potassium—ion positif, la charge négative correspondante étant
portée par les ions OII. D’olt vient donc cetle charge posilive de
Vion potassium ? La théorie de la dissociation électrolytique ex—
plique ces rcactions en faisant deux nouvelles hypothéses que nous
allons examiner maintenant. )

3¢ Hypothése. Dissociation de l'eau : 1’eau est considérée comme
faiblement dissociée en ions H positifs et OH négatifs. En effet,
quelque pure que soit Upau, elle a tounjours une certaine conducti-
vité électrique, trés faible il est vrai; les meilleurs moyens de purifi-
cation, employés par Kohlrausch, lui ont permis d’avoir une eau
ayant une conductivité spécifique égale & & = o0,00000004 ;
comme dans un litre d’eau distillée il y a 35,5 molécules -grammes
d’eau (L(Ilgf’ — 55,5), dans un centimetre cubeil y en a 1 ooo fois

\
moins, donc m == 0,0055. Les vitesses de transport des ions II
et OII étant égales & 18°, ainsi que nous I'avons vu plus haut, 4 316
el 172, pour obtenir le degré de dissociation de I'cau, c’est-a~dire
la proportion de molécules dissociées, il suffira de diviser la con—

ductivité moléculaire o bar la sornme des vitesses de transport

L+V;enefletz = % et ==U + V. Donc dans ce cas ., — 316

+ 172 == /88 et par conséquent

0,0000000/ o 0013
= . = 0,0000000013.
0,000D X 488 ’

Par conséquent, dans un litre d’eau pure on aura 55,5, z molé-
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cules- grammes d’eau lonisée, c’est~a-dire 0,00000007 molécules-
grammes d’ions hydrogéne et autant d'ions OH. Le poids
moléculaire de I'hydrogeéne étant 1 et celui de OIl 17, la quantité
précédente représente par litre 05°,00000007 ion H et 05%,0000012
ion OH ; cette quantité extrémement faible est donc égale & 7 mil-
ligrammes d’ion II dans 100 métres cubes d’eau.

Nous verrons plus loin que par des méthodes physico-chimiques,
toutes différentes, on arrive & des nombres du méme ordre de
grandeur pour la dissociation de I'eau.

20. 4« Hypotheése : Energie de lionisation des molécules.
— Lorsqu'une molécule d’un métal ou d'un radical quelconque
passe a I’état d'ion, ce passageest accompagné d’un certain déga~
gement ou d’une absorbtion d’éncrgie que l'on appelle, d'aprés
Ostwald, « dnergie dionisation » ou « chaleur d’ionisation » des
molécules.

On aété ament & faire cette hypothése afin de pouvoir expliquer,
d’une part, les phénoménes thermiques qui accompagnent diffé—-
renles réaclions chimiques et, d’aulre part, les variations avec la
température de Ja force électromotrice des piles. Aussi nous ne
pouvons pas donner mainienant les raisonnements complets qui
ont permis & Ostwald de calculer les valeurs numériques des cha-
leurs d'ionisation de différentes molécules. Ce raisonnement sera
donné dans le chapitre relatif a la force électromotrice des piles,
mais nous indiquons, dés maintenant, les valears numériques cal-
culées par Ostwald. Les nombres suivants indiquent en grandes
calories et en Joules (1 Joule—=0,239Cal.—= 10" Erg.) les quantités

de chaleur dégagées, lorsque une molécule-gramme d'un ou
d’un radical acide passe al’état d’ion. (Voir tableau, page 55).

On voit, par exemple, d’'aprés le tableau suivant, que quand
23 grammes du métal sodium passent a I'état de 23 grammes d'ion
sodium, 1l y a dégagement de 240 Joules ou de 57,6 Calories. De
méme lorsque 62 grammes de NO, (N = 11,0, = 48) passent &
Pétat d’ions, il y a dégagement de 205 Joules = 49,2 Calorles, etc.

Lorsque des molécules complexes se dissocient en ions, une cer-
taine énergie est indispensable 4 cette dissociation; ainsi, par
exemple, lorsque une molécule d'acide acétique CH,CO,H se dis—
socie enions H 1 et CH, GO,_. une certaine quantité de chaleur est
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nécessaire pour celle dissociation. En particulier pour Teau la
dissociation d’une molécule H,O en ions II | et O _ exige unc
quantité de chaleur égale & 57 Joules, il en résulte évidemment que
la combinaison des ions H et Ol dégage 57 Joules.

Chaleurs d'ionisation

Cations Cations ' '

Hydrogéne. . 0l.= o cal|Fer(ferrique). .—
Potassium . . 4+ a%g 3. = 62,2 » |Cobalt . A ogrde-ag,7 o ’
Sodium, . .+240J. 57,6 » |Nickel . . . .4 67J—16,0 »

Lithiom . .4 263 J. 63,1 » |Zinc. 14737350 0
Rubidium . .4 2627, 63,1 » |Cadmium . . .— 77 =184 »
Ammonium 4 137 ], 32,8 » |Culvre(culvrique)— 66J.=15,8 »
Iydroxylamine 4 157 J. 37,6 » |Cuivre(cuivreux).— 67J.=16 0 » ]
Magnésium .+ 456 J. =r10g.4 » [Mercure . . .— 83].=r1g,9»

Calcinm . .+ 458J.=109,8 » [Argent. . . .—106J.=025,4 »

Strontium . .4 HorJ. =120,2 -» |Thallium . . .4+ 7J.= 1,7 » \

39J.= g.4cal. ‘

i

I

1

Aluminium .4 506J1.=121,3 » |Plomb. . . .+ 2J= 0,5 »
Manganése. .+ 2r0J.= 50,4 » (Etain . . . .4 14).= 3,4 »
Fer(ferreux) . 4- 93 J.= 22,3 » |

Chaleurs d’ionisation

Anions Anions

Chlore. . . .4 164J.==39,4cal.[Ac.iodique . .+ 234J) = 56,2cal.
Brome. . . .4 118J.=2%,3 » | » sulfurcax .+ 633J.=15r,q »

Iode . . . .- b3J.=13,2 » | » sulfurique .4 897].=213,3 »

Soufre (dans I1,8) + 53J.==1277 » » azoteux . .+ x13J.= uag,1
Selentam . . .4 149J.=235.8 » | » azotique, .4+ 203).= fg,2 »
Telluore . . .+ 146J.=330 » | » phosphoreux+— g62J.=2730,9
Hydroxyle . .+ 2287.==54,7 » | » phosphoriquet-19246F.=299,0
Ac. hypochloreux + rogJd.=26,2 » | » arsenique .+ gooJ.==216,0
« chlorique. .+ ¢8J.=23,5 » | » carbonique. 4+ 674J.=1G1,8
v perchlorique. — 1682J.=3%,9 » | » carb.(CO3H | 683J.—161,9
» bromique. .4 47J.=11,3 »

)

2

T T x

21. 5° Hypothése. Equilibre entre les ions etles molécules.
— Afin de pouvoir expliquer les réactions chimiques dans les solu-
tions d’électrolytes, Ostwald et Arrhénius ont ét¢ amenés i stupposer
Que les ions existant dans une solution se trouvent dans un état
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d'équilibre qui obéit anx lois générales de 1'équilibre. Ainsi, par
exemple, prenons une solution d’acide acétique, elle contient,
d’apres la théorie d’Arrhénius, des jons H , et Cl, GO, __ et des
molécules CH CO, IT; ces molécules et ions sont en équilibre,
c’est-a-dire que si nous augmenlons dans cctte solulion la quan-
tité d'tons CII, CO,__, en y ajoutant de lacétate de soude (sel ’
fortement dissocié en Na ¢ et Gi, COQQ') In quantité d'ions I |
devra diminucr, par conséquent un certain nombre d'ions H . se
combineront avec un nombre Céquivalent d'ions CII, CO, . pour
donner lieu & des molécules d’acide acétique non dissocides. Ost-
wald a démontré, ainsi que nous le verrons plus loin, que cet
équilibre suit la loi d’action des masses.

22. Neutralisation d'un acide par une base. — 1°Dans ['eau
pureentre les ions H et OH__ et les molécules 11,0 existe égale-
ment un ¢quilibre et, ainsi que nous 'avons vu précédemment, les
quantités d'ions II | et OII _ qui peuvent subsister en présence Ies nns
des autres sont extrémement faibles. Par conséquent, toutes les fois
qu’'on mélangera deux solutions donl Pune contiendra des ions H 4
a cbté d'ions négatifs quelconques et 'aulre desions Ol — avec des
ions positifs d'un métal quelconque, lesions H 4 et Ol _ se combine-
ront entre eux, pour former des molécules d’eau. Clest ce qui se
passe toutes les fois qu'on ajoute une base & un acide. En effct, un
acide monobasique a pour formule générale IIR et sa solution
contientdesions I, et R _, de mémelaformule générale d'une base
¢tant MOII sa solution contiendra des ions M, et O _ ; donc en
mélangeant une base avec un acide, lesions Il | et OIf _ se combine-
ront enire eux ; cette combinaison sera accompagnée d'un certain
dégagement de chaleur. Par conséquent, si aucun autre phénoméne ne
se produit dans le mélange d’un acide et d’une base, la mesure de la
chaleur de neutralisation sera une mesure directe de la chaleur de
combinaison des ions Il et Ol
cas les conditions précédentes seront réalisées.

11 est ¢vident que toute transformalion de molécules en 10ns ou

. Examinons donc dans quels

d’ions en molécules,autre que la combinaison des jons I | avec Ol _,
doit étre éliminée ; cecl exige, d’une part, que les solulions de l'acide
et de la base ne contiennent que des ions, et d'autre part, que les

ions M et R _ puissent subsister en présence les uns des autres sans
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se combiner, c’est a-dire que le sel MR soit fortement dissocié. La
'y .y . . . . ,

premiére condition est remplie par les solutions diluées de bases et

d’acides forts. Supposons donc que l'on prenne une solution au

?i)» normale d’HCI et une autre de Na OH ; la premiére contiendra

des jons I ; et Cl _, la seconde desions Na , et OlL _ ; nous savons
de plus que le chlorure de sodium est un sel fortement dissocié. En
mélangcant les deux solutions mous aurons donc mis en pré-
sence les lons

M. + Cl_ 4 Na 4+ OIl_
et il se produira une combinaison desions H . et OH _, de sorte
que la formule de neutralisation s’écrira

H . +Cl_—+Nay+ Ol _=Cl_+ Naj + H,0 -+ 57 Joules

la chaleur mise en liberté dans cette réaction correspond done 4 la
« chaleur de dissociation » de 'eau ; on peut éerire

I, +0H_=H,0+571.

Si les hypotheses sur lesquelles est fondé ce raisonnement sont
exactes, il devrait en résulter que la chaleur de neutralisation d’un
acide fort quelconque, par une base forte guclconque, doit étre tou-
jours égale au méme nombre 57 J. Glest, en elfet, ce qui a été
observé depuis longtemps (1840) par Hess et vérilié par Thomsen,
Voici quelques nombres & 'appui.

Combinaisons Chﬂ]eu.rs (:Ie Combinaisons Cha]eu_rs ‘_le
neutrulisution neutralisalion
HCl + NaOH | 57 Joules [[11JO3 -+ NaOH 38 Joules
HBe 4+ NaOH | 57 »  ||H;PLGlLaNaOH | 113—2¥ 565 »
1J 4+ NaOH | 57 » HC1 + LiOH 57 »
HNO, + NaOH | 37 » (DGl +KOU | 57 »
HCIO, + NaOH | 58 »  [2HCL 4 BaOH)| 116=2x58 »
HBrOy 4+ NaOlL | 38 » 2 HCL 4 Sr(OH2) 116=2x 58 »

2° Dans le cas de solutions plus concentrées ou d'acides et bases
faibles la réaction de la neutralisalion sera plus compliquée, et on
pourra obtenir une chaleur de neutralisation différente de la précé-
dente. Examinons donc ce bui se passera dans ce cac el prenons
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comme exemple la neutralisation de l'acide acétique par la soude.
L’acide acétique est un acide faible, et nous avons vu précédemment

. _ . . . J
qu'il est faiblement dissocié, une solution au i normale ne con—

tient que 1,3 °/, de molécules dissociées en ions. En mélangeant
la soude et I'acide acétique, on aura au moment du mélange les
corps suivants :

CH, CO, B +H | + CH, CO, _+ Nay + OH _

Les jons H _ et OIl _ se combineront entre eux ; l'acétate de
sodium étantun sel fortement dissocié, les ijons Na , et C1I; GO, __
subsisteront 4 1’état d’'ions sans se combiner. Enfin les molécules
d’acide acétique non dissociées qui, avant le mélange, éfaient en
¢équilibre avec les ions 1T et GH, GO,  ne seront plus en équi-
libre avec ces ions, puisque les ions II; ont disparu ; donc une
nouvelle quantité de ces molécules se dissocicra en ions. Les ions
H ,_ apparaissant ainsl se combineront avec les ions OH _ qui sont
dans la solution, de sorte quela dissociation de V'acide acétique se
produira de proche en proche, jusqu’a ce que, oubien il ne reste
plus d'tons OH __ ou bien il ne reste plus de molécules CH, CO, H.
Si nous supposons que la quantité de soude ajoulée a été suffisam—
ment grande, c’est ce deuxitme cas qui se produira; tout l'acide
acétique aura été npeutralisé. Le phénomene de neatralisation se
compose donc dans ce cas de deux parties : 1° de la dissocialion
de l'acide acétique en ions et 2° de la combinaison des ions 11 et
OH _ ; la chaleur de ncutralisation sera donc égale 4 57 J. + a,a
étant la chaleur correspondant au processus de dissociation des
molécules d’acide acétique. On trouve comme chaleur de neutra~
lisation 55,6 J. ; donc la chaleur de dissociation del'acide acétique
est égale & — 1,4 J. ; on peut donc écrire

H, + CH,CO, __ —HCH, CO, + 1,4].

Le méme raisonnement appliqué & la neutralisation d’un acide
fort par une base faible montre que dans ce cas la chaleur de ncu-
tralisation sera égule & D7 J. -+ b, olt b est la chaleur de disso-
cialion de la base ; par exemple, en neutralisant IGl par 'ammo—
niaque on trouve comme chaleur de neutralisation 51 J; donc
b = — 6 J, on peut donc écrire pour la transformation d'ions en
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ammoniaque non dissocig :

OH _ +NH, =N, OH-+6 J.

Enfin, en neutralisant un acide faible par une base faible, on
trouvera une chaleur de neutralisation égaled 57 J + a + b, puis-
que & coté de la chaleur de combinaison des ions H et Ol __ on
aura les chaleurs de dissociation de I'acide et de la base. Ceci sup-
pose que le sel résultant est fortement dissocié, ce qui est en géné-
ral le cas ; mais si le sel résultant est faiblement dissocié, on devrait
écrire que la chaleur deneutralisationest égaled 57 J +~a+ b —c,
¢ étant la chaleur de dissociation électrolytique du sel.

3° Les phénoménes thermiques ne sont pas les seuls qui accom-
pagnent la neulralisation d’un acide par une base. Les raisonne-
ments précédents doivent nécessairement conduire & la conclusion
que tout phénomeéne qui accompagne la neutralisation d'un acide
fort par une base forte scra produit par la combinaison des ions
H et OH__, par conséquent il se produira avec la m¢me intensité,
indépendamment de Ja nature de la base et de I'acide.

Parmi ces phénoménes nous en pouvons citer deux : le change-
ment de volume et le changement de conductivité électrique. Lors-
qu'on mélange un acide et une base, il se produit un changement
de volume. Osiwald a étudié la valear de 'augmentation de
volume correspondant & la neutralisation. Si on mélange 1 kilo-

. . 1 . .
gramme d'une solution — n. d’un acide fort avec 1 kilogramme
100

d'une base forte de méme concentration, le volume augmente en
moyenne de 20 centimétres cubes quels que soient lacide et la
base, Par exemple Ostwald trouve,

Pour HNO, neutralisé par KOH 20, reme el neutralisé par NaOIl 1g,8me

» HCl1 » » 19,5 » » 19,2 »
» HBr » » 19,6 » » 19,3 »
» HJ » » 19,8 » » 19,6 »

Cette angmentation de volume correspond a la combinaison des
ions H , et OH __. Lorsque, au contraire, on prend un acide faible-
ment dissocié ou une base faible, on trouve que le changement de
volume par neuolralisation est différent. \70ici,‘par exemple, les
valeurs pour quatre acides dont les degrés de dissociation sont de
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plus en plus forts :

) Acide acétique neutralisé par KOIL g,5°%c par NaOH g 3cme por
NH,OH — 16,3eme,
Acide monochloracétique neutralisé par KOH 10.geme par NaOH 10,gome par
NH,0H — 15, reme,
Acide dichloracétique neutralisé par KOH r3.a¢me par NaOIl 123 peme par
NH,OH — 13,00me,
Acide - trichloracétique neutralisé par KOIL 17,4mc par Na Ol 17, reme par
NH,OH — 8, yeme,

4° Enfin, pour les changements de conductivité électrique on peut
de méme afflirmer que, en neulralisant un acide par une base forte,
la conductivité électrique doit changer d’une valeur qui sera la
méme quels que soient l'acide et la base employés. 8i, par exemple,
nous comparons les conductivités moléculaires d'un acide Jacine,
d'une base Aug ct du sel résultant ). nous devrons avoir, en pre—
nant des solutions de méme concenlralion :

hacide =+ Apase — Lsal = constante.

Donnons quelques exemples ; le tablean suivant contient les
C ., , . . I
conductivilés moléculaires aux concentrations de 58 normale et
12

a 2b°.
Valeurs de
hacide 1+ Fbase — Aeel

Hct., . . 4ot NaCl . . 120 d0q
HCIO0s. . 399 NaClO; . 107 H20
NCIO,. . 4ob NaGlO, . mni8 516
HBrO,;. . 381 KBrO;, . 121 516
KO . . =256 KCIO,. . 1o feh
NaQOIl. . 208 KCL. . . 142 513

On voit que les nombres de la derniére colonpe sont presque
constants. Les écartls sont dis & ce que pour ces concenlralions les
sels, acides et bases nc sont pas dissociés complétement, il reste
environ 3 A& 5 °/, molécules non dissociées. (Rappelons que ce
résultat est un cas particulier de la loi de Kohlrausch).

Les résultals précédents apportent donc des arguments en faveur
de T'hypothése formulée plus haut que les ions H et OH__se
combinent toutes les fois qu’ils se trouvent en présence les uns
des autres.

1l s’agit maintenant de voir : 1° si pour d’autres ions on ne peut
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pas observer qu'ils se combinent entre eux et 3° si I'équilibre entre
les ions et les molécules obhéit & 1a lot ﬁe Iaction des masses.

23, Loi d'Ostwald. Dissociation des acides et des bases. —
Considérons une solution d’vn électrolyte, par exemple, une solution

I ’ . e .
an —- normale d’acide acélique & 18°. Nous avons dans un litre
100

de cette solution ma catlons, ma anions et m —mz molécules non
dissocides, ces quantités étant exprimées en molécules-grammes ;
dans l'exemple présentle nombre z est égal & 0,04 et m -= 0,01.
Si I'équilibre entre les 1ons et les molécules obéit 4 la loi générale
de Taction des masses, le produit des concentrations des 1ons doit
étre égal, & une constante prés, & la concentration des molécules
non dissociées. Donc on doit aveir

mz. mx = K. (m — m2)

on me? = K. (1 — a).
La constante de dissociation K sera donc égale &

ma?
K oo

I —a

Dans le cas précédent on aura donc :

K - 0-01 (0.04)

-2 == 0,0000166 .
I — 0,04

Cecl signifie que si nous prenons une autre concentration du
méme électrolyte en calculant la valeur de K on devra trouver le
méme nombre. Par exemple, pour Pacide acétique nous avons 4

13°.

Pour m=o,1 x-=0,013 K = o,0000170
» = 0,01 & =: 0,04 K = 0,0000166
» = 0.001L a— q.12 K = o0,0000164

Ostwald a montré que pour un trés grand nombre d’acides
(plus de 200) la valeur de K restait bien constante, lorsque la

. . T, 1 s L .
concentration varie de 8 a PYYA: normale ; ses éleves ont vérifié la

méme loi pour beaucoup d'autres acides ; enfin Bredig a démontré
son exactitude pour un grand nombre (environ Ho) de bases dif-
férentes.

Pour calculerla valeur de la constante de dissociation K, en par-
lant directenient des mesures de conductivité électrique, il suffit
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de substituer dans la formule précédente # par le rapportdes con-
duclivités moléculaires )4 -, la formule devient alors :
o0
- m, A?

T i (e — 2"

, . 1 .
ou, en remplacant mpar le volume moléculaire y — -~ on obtient
plag n n

: 3
= e le

Telle est Pexpression dela loi d’Ostwald relative A la dissocia-
tion des électrolytes.

D'apres la formule précédente, il est évident que plus o sera
grand, c’est-a-dire pfusla dissociation d’'un électrolyte seraforte,
plus K sera grand; la valeur de K exprimera donc le degré de
dissociation électrolytique d'un électrolyte ; si on connait la valeur
de K pour un électrolyte, on pourra facilement calculer le degré de
dissociation & pour une dilution quelconque de cet électrolyte.

Donnons quelques exemples des valeurs de K pour différents
acides et bases ; les concentrations sont indiquées en volume molé-
culaire, ¢'est-d-dire nombre de litres contenant un gramme-molé-
cule du corps. (Yoir le lubleau de la page sulvante).

On voit que la constance des nombres est pa-rfaitc ; par consé—
quent, pour les acides et les bases, il subsiste entre lcs ions et les
molécules un équilibre obéissant 4 la loi de I'action des masses.
Cette concordance entre les mesures et les prévisions théoriques
est un argument trés important en faveur de l'exactitude des dif-
férentes hypotheses faites dans Jla théorie d’Arrhénius.

s :

24. Mélanges d'¢lectrolytes. — [’hypothése de I'cxistence
d'un équilibre entre les ions et les molécules permet de prévoir ce
qui se passera, lorsqu’on mélangera plusieurs électrolytes entre
eux. Distinguons plusieurs cas : 1°les cas de mélange de deux élec-
trolytes ayant des ions communs ; 2° mélange d’électrolytes n'ayant
pas d’ions communs.

1° Mélange de deax électrolytes ayant des tons commauns. Solutions
isohydriques. — Le probleme qui se pose estle suivant : on mélange
un volume donné d'une solution d'un électrolyte AB avec une
solution d'un électrolyte AC et on demande, si les dissocialions
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électrolytiques de ces deux électrolytes sc trouvent changées et dans

quel sens.
Ainsi, par exemple, on mélange 100 centimétres cubes dune
. . X . L. .
solution & & normale d’acide acétique avec 300 centimétres cubes

d’une solution & Jag M d’acide formique; ces deux solutions con-

tiennent chacune des ions H ;, les anions sont, au contraire, diffé-

Concentra- Acide Acide Acide mono- [Acide dichlor-| Acide tri-
tion T, formique acétique chloracétique | acétique |chloracétique

8 litres | 0,000214 | © cooorf — — —

16 » 0.000210 0,000018 0,001537 — —
32 » 0,000206 0.000018 0.00155 0,0017 0,901
64 » 0,000203 0,000018 0,00152 0,020 0,930
28 » 0,000200 0.000018 0,00150 0,0504 0,953
256 » 0 000198 0,000018 0,00146 0 0316 0,970
d12 » 0,000197 0,000018 0,00146 — 0,988
1024 » 0,000193 0,000018 0,00147 — —
Concentra- | Ammo- Methyl- Ethyl- | Dimethyl- | Diethyl- Pipe
tion niague amine amine amine amine ridine

8litres | 0,000023 | 0,00052 | 0,00056 | 0,00074 | 0,0012% |[0,00137

16 » 0,000023 | 0,00052 | 0,00058 | v,00074 | 0,00126 |0,00163
32 » 0,000023 | 0,00051 | 0,00057 | 0,00074 | 0,00128 |0,00162
64 » 0,000023 | 0,00050 | 0,00033 | 0,00074 | 0,00128 |0,0015g
28 » 0,000023 | 0,0004a | 0,00054 | 0,00074 | 0,00197 {0,00156
236 » 0,000024 | 0,00047 | 0,00003 | o,00074 | 0,00124 |0,00132

rents. Que se passera—t-il aprés ce'rflélange 3Y aura-t-il de nouvelles
molécules de I'un des acides qui se dissocieront, ou bien, au con-
traire, des ions négatifs se combineront-ils avec des ions H | pour
donner des molécules non dissociées ® De plus quelle sera dans le
mélange total la concentration des ions hydrogéne ?

Ce problée a une importance pour la compréhension de toute
une série de réactions chimiques et aussi pour I'étude de la conduc-
tivité électrique des mélanges d'électrolytes.

Demandons-nous d’aly »rd dans quelles conditions la dissociation
ne scra pas changée apres le mélange. Sinous prenons de lacide

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



64 PREMIIMIE PARTIE. —— CHAPITRE I1I

acétique, dans sa solution nous aurons un équilibre
T, + CH,CO,— = CIH,CO,H

dans lequel le produit des concentrations des ions | et CH,CO,_
est ¢gal a la concentration des molécules non dissocides multiplide
pat une constante K ; ma.mo — K.m(x — o) (1).

Si A cette solution d’acide acétique nous ajoutons de 1'eau, nous
savons que la dissociation augmentera ; en elfet, en diluant avec de
l'eau ¢ fois nous diminucrons la concentration des cations de
q, celle des anions de ¢ et celle des molécules d'acide acétique aussi
q fois, ’équilibre ne peut done plus subsister, le coté gauche de
I'équalion précédenle élanl divisé par ¢°, le c¢6lé droit ne le sera
que par ¢, donc le nombre d'ions doit augmenter et le nombre de
molécules CH,CO,1I diminuer.

81 au lieu de prendre de 1'eau nous prenons une solution d'un
élecirolyte ayant un ion commun avec lacide acélique, par
excmple l'acide formique, quelle concentration de cet électrolyte
devrons nous emplover pour ne pas changer la dissociation de
Pacide acétique ? 11 est évident que la concentration de I'acide for-
mique devra &lre telle qu'elle contienne des ions H 4. 4 la méme
concentration que la solution d’acide acétique; en effet, en diluant
q fois la solulion d’acide acélique avec la solution d’acide formique
nons diminuerons la concentration des ions CH,CO, _ et celle des
molécules CII,CO,II chacune ¢ fois ; pour que 1'égalité (1) subsiste,
il faudra donc que la concentration des 1ons H | ne change pas,
c’est-a-dire que la solution d’acide formique. avec laquelle on dilue
l'acide acétique, contienne ces ions Hy & la méme concenlration
que dans la solution d’acide acétique.

Nous voyons de plus quesi la solution d’acide formique contien
les ions I & une concentration inféricure, une nouvelle quantité
de molécules CH,CO,II se dissociera, au conlraire, st la concenlra-
tion des ions 1 de la solution d’acide formique est trop forte, il y
aura recombinaison d"un certainnombre d'ions I . avec GI1,CO, _.

Deux solutions satisfaisant 4 la condition précédente, c’est-d-dire
dans lesquelles les concentrations de I'lon commun sont égales, sont
désignées sous le nom de solutions isohydriques (Arrhenius).

Le raisonnement précédent montre que si deux solutions sont
isohydriques, on peut les mélgmger dans n’importe quelles propor-
tions sans changer leur élat de dissocialion électrolytique.
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2° Calcul des concentrations isohydriques. Soient m et m* les con-
centrations moléculaires de deux solutions isohydriques, 2 et a! les
degrés dedissociation de ces deux solutions ; les concentrations des
ions étant égales A ma et mler!, puisque ces solutions sont iso-
hydriques on aura
(2) mz = mix!

Nous savons, d'autre part, que les degrés de dissocialion o et ¢!
sont égaux aux rapports des conductivités meléculaires ;
de plus, le produit m2 étant par définition la conductivité spécilique
%, nous aurons en substituant dans (2) les valears de oz et ! -

A At : A
ms— =m!s—- ouencore ,; —-=z2
Y IS k X o
k it
o=
Yo = Mg

c¢'est-di-dire que le rapport des conductivités spécifiques de deux
solutions isohydriques devra étre égal au rapport des conductivités
moléculaires lithites.

Comme les valeurs de }oo varient peu d'un acide & 'auntre, on
pourra, d’'une maniére approchée, dire que les conductivités spéci-
fiques des solutions isohydriques de différents acides sont égales
entre elles. Ceci donne un moyen pratique simple permettant de
trouver des solutions isohydriques ; il suffira de chercher dans les
tables les dilutions pour lesquelles on a la méme conductivité spéci-
fique. Donnons quelques exemples : nous.trouvons & 25° comme va-
leurs des conductivités spécifiques de l'acide acétique et de I'acide
formique les valeurs suivantes :

Concentration Acide acétique Acide formique
1 -
g normale o,fJooo/; 0,00190
I
O 0,00038 0,00132
1
i 2 —_ 0,00091
; 63
~ » —_— . i
64 0,000
1 .
e " — 0,00043
{
555 . » —_ 0,c0029
Hexri, — Cours de Chimic Physique 5
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. . . o 1
par conséquent une solution d'acide acétique au g normale sera

1

isohydrique & une solution d’acide formique comprise entre ;

=

1 \ . . .- I
et 1,5 normale, de méme une solution d’acide acélique & . nor-
male sera isohydrique & une solution d’acide formique comprise

enfre I t !
128 €L 556

Si I'un des deux électrolytes que I'on mélange est trés fortement
dissocié, le calcul sesimplific beaucoup. Cherchons, par exemple,
la concentration d’acide chlorhydrique ischydrique & une solution

au g normale d’acide acétique. Le degré de dissociation de cette

solution est égal &z == 0,012, donc la concentratioa des ions IT |
. . . s I =

dans cctte solution est égale & mz = § 0,012 = 0,0015. Comme

I'acide chlorhydrique est presque complétement dissocié, on peut

poser z! = 1, donc la concentration mt de l'acide chlorhydrique

devra tire égale 4 0,0015 normale, puisque mo == m's". Il faudra

donc prendre une solution & Gé_7 normale d'HCl pour ne pas changer

la dissociation de l’acide acétique au é n; si la concentration d'HCI

est plus forte, on aura dans le mélange une plus faible dissociation
de V'acide acétique ; on en déduit immédiatement que le mélange
d’une solution d’HCI plus concentrée que 0,0015 n avec une solu-
tion & é n d’acétique aura une conductivité électrique moindre que
la somme des deux conductivités partielles.

3° 11 est facile dans ces cas de calculer de combien sera changée la
dissociation, lorsque les solutions ne sont pas isohydriques. Prenons
un exemple qui présente un intérét A plusieurs points de vue.
Etudions comment varie la dissociation de l'acide acétique, lors-
qu'on la mélange avec une solution d'un acétate, par exemple
de 'acétate de sodium. L’acétale de sodium étant un sel fortement
dissocié, nous pourrons admettre que sa dissociation est pratique~
ment compléte, donc ot = 1.

Soient m et m' les concentrations moléculaires des solutions
d’acide acétique et d’acélate, et supposons que par 'addition de la
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solution de I'acétate on dilue ¢ fois la solution d’acide acétique ; si
2 est le degré de dissociation de cel acide avant la dilution et o' la
dissociation apres, nous avons d’abord la relation d’équilibre :

mz. mz = K. m(1 — a)

K étant la constante de dissociation de I'acide acétique, égale A
«0,000018.

Aprés le mélange la solution contient par litre

ma’ .
~Z jons H
q +
ma mt .
qf -+ 7 1ons GH,CO,_
m(L 2 olécules CH,CO,H
1
<l ™ jons Na 4+ -

Fcrivons la relation d'équilibre pour I'acide acétique :
ma ma + mt K.m. (1 — o)
q q q

<n simplifiant nous avons :

o, (nian' +m)=K.q.(1 — )

cette équation permet de ealeuler la valeur de o/, On peut
{aire un calcul approché, en effet, o' est faible (la dissociation de
Tacide acétique étant trés faible), donc mz’ sera petit par rapport a
.m' et de méme o' sera négligeable par rapport A 1, donc on aura
approximativement

a.m!'—=K.q
'ot U'on déduil
o = ;‘q = 0,000018. -,-(—11.

St, par exemple, la solution d'atélate est normale m* == 1, et si
-on dilue deux fois, ¢ = 2, on aura aprés dilution pour le degré de
.dissociation de l'acide acétique o' = 0,000018, 2 == 0,000030,
telle est la proporlion de molécules d’acide acétique dissocide, aprés
Jde mélange. Ainsi sila solution primitive d’acide acétique était
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1 I . .
g normale, i = g, la valeur de 2 est égale & 0,012, C’est-i-dire

. . . , 0,012 -
que la concentration des ions H . est dgale 4 —g = = 0,0013,
s

apres I'addition d’acélate de soude on aura 2’ = 0,000036, la con-

, .
. . , .omz . 0,000036
centration des lons 114 sera égale & ks est-A-dire T

0,0000022, elle sera donc 700 fois plus faible qu’avant.

On peuat donc énoncer ce résultat général que 'addition d'un sel
neuire d’un acide faible & une solution de cet acide diminue consi-
dérablement la concentration des ions H 4 de la solution acide.
Nous verrons plus loin que c’est la concentration des ions I . qui
caractérise 1'acidité d’une soluiion, on dira donc que 'acidité d'une
solution d’acide acélique est fortement diminuée par’addition d’un
acétate quelconque.

Le méme raisonnement peut s'appliquer & une base faible, de

formule générale MOH, & Jaquelle on ajoute un sel neutre du méme
, . 1 , .

métal. Exemple : une solution au 3 normale d’ammoniaque est

faiblement dissociée, on a 2 = 0,013, la concentration des ions Ol

, , 0,013 . . ,
est donc égale & —¢— = 0,0016; si on ajoute un volume égal

d'une solution demi-normale de chlorhydrate d’ammonium qui est

. ., I K.
fortement dissocié, ona my = -, ¢ = 2, donc &’ = -m—q— = K.4, la
2 .

constante K est égale A 0,000023, donc 2’ = 0,000092 et la con-

. . . , , 0,000002
centration des ions OH sera aprés ce mélange ¢gale & —— =

== 0,0000057, c’est-a-dire 280 fois moindre qu’avant le mélange.
L’alcalinité d’une solution d’une base faible sera fortement dimi-
nuée par P'addition d'un sel neutre du méme métal.

L’étude précédente monlre que, si on a une solution d'un élec—
trolyte quelconque, on pourra par I'addition d'une selution conve-
nable d'un autre électrolyle & ion commun diminuer ou augmenter
la dissociation du premier. Donc, si ce sont les molécules non
dissociées qui intervienncnt dans une réaction quelcongue,on pourra
A volonté diminuer ou augmenter celle réaclion par U'addition d’un
corps ; c’est ce qui se présentera dans 1'étude des solubilités. Si, aw
contraire, ¢’est I'un des ions qui est I'élément actif, en ajoutant une
solution d’un électrolyte, ayant 'autre ion commun avec I'électro-
lyte considéré, on fera varier & volonté la concentration de l'ion
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actif. Les exemples de ce dernier cas sont extrémement nombreux,
aussl bien en chimie qu’en biologie, comme nous le verrons dans
1a suite.

La discussion théorique, que nous venons de faire, permet done
de calculer quelle sera la concentration de différents ions dans un
mélange de deux électrolytes & ion commun ; comme la conductivité
électrique est proportionnelle au nombre d'ions, on pourra donc
calculer d’avance la conductivité électrique de ce mélange et com-
parver les valeurs ainsi calculées avec les mesures directes. Les
expériences trés nombreuses faites par Arrhenius et par d’autres
auteurs ont donné une confirmation compléte des calculs théoriques,
ce qui apporte, par conséquent, un nouvel argument en faveur de la
théorie d’Arrhenius. Nous verrons dans les chapitres suivants que
Ia mesure des vitesses de réaclion constitue également un moyen de
contrdle de la théorie et ici encore les expériences ont donné des
résultats absolument conformes & la théorie précédente.

.25. Mélange de deux électrolytes a ions différents. Partage
d'une base entre deux acides. — Considércns maintenant le
cas d'un mélange de deux électrolytes de formule générale M,R, et
M., r’ayant pas d'ions communs, et discutons de nouveau ce qui
devra se passer dans le mélange, en supposant que les ions et les
molécules sont dans un équilibre qui obédit & la loi de Paction des
FERLIER

Il est d’abord évident gqu’en mélangeant les deux électrolytes
M., et M,R,, il se formera une certaine quantité de molécules
MR, el M,RR,, de sorte que nous aurons dans la solution les corps
sulvants :

M4, M, ¢, R, Ry, M{R,, MR, M,Rt,, M,R,

qui donneront lieu aux qualre équilibres suivants :

I M, +R, = MR,
I M,y 4+ Ry = MR,
IV Mye+ Ry &2 VLR,
IV Moo Ry MR,

Si on désigne par m,, m,, my, m, les quantiiés moléculaires des
quatre corps formés et par 0., o;, &, «;, lenrs degrés de dissocia-
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tion, on établira en écrivant les relations d’'équilibre que I'on doit
avolr

”1111. ,n$d‘ = 771212. 1)1113
telle est la relation générale qui relie les quantités des quatre com-
posés apparus dans le mélange.

Un calcul assez compliqué permet de déterminer a prior: la con-
ductivité électrique d’un mélange de deux électrolytes quelconques,
les expériences faites par différents auteurs montrent gu’il ya une
concordance parfaite entre le calcul et les résultats expérimentaux.

Discutons encore un peu quelques cas particuliers. Supposons
d’abord que nous fassions le mélange d’un acide fortement dissocié
tel que HCl, avec un sel neulre d'un acide faible, par exemple de.
T'acétatede sodium ; la solution de ce sel est comme on le sait forte--
ment dissociée en ions. Parmi les quatre composés qui peuvent se.
former, il y en a un, I'acide acétique, qui est faiblement dissocié ;.
les trois autres le sont fortement. Au moment du mélange une
cerlaine quantité d’ions . se trouvera en présence d'une quantité
déterminée d’ions ClI,CO,_, et comme Facide acétique est peu
dissocié, il s’en suivra une combinaison desions H . et CIL,CO,_,
par conséquent, unc nouvelle quantité de molécules non disso-
cides de lacétate se dissociera et donmera lieu 4 la formation
d'acide acétique. L’addition d’HCL & une solution d'un acétate
aura donc pour effet de former de 1'acide acétique el d’augmen-—
ter la dissociation de 'acétate; c’est ce processus qu’on appelle
en chimie le déplacement d’un acide faible par un acide fort. On
voit que, d’aprés la théorie des ions, ce déplacement n’est pas di
4 une affinité particuliére entre I'acide fort et le mélal, mais & la
faible dissociation élcctrolytique de I'acide du sel. Par conséquent,
si la raison de cette réaction est dans l'acide, le déplacement se
fera de la méme facon quel que soit le métal du sel.

Lorsque I'acide employé n'est pas aussi fortement dissocié que
HCI, mais est un acide moyen, par cxemple, 1'acide formique, il v
aura parlage du métal entre les deux acides; ct le raisonnement
précédent montre que le coefficient de partage d’un métal (ou d’une
base) entre deux acides est indépendant du métal. On peut monlrer,
par un calcul assez simple ('), que le coefficient de partage d’unc

(') Annmésrvs, — Zeit. V, p. r-22, 18g9.
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base entre deux acides est égal au rapport des degrés de dissocia—
tion de ces deux acides 4 la concentration employée. Celte relation
théorique s’est trouvée complétement confirmée pour un grand
nombre d'acides, ainsi que le montre la comparaison des mesures
directes faites par Ostwald en 1878 et les calculs théoriques faits
par Arrhenius en 18go. Voici quelques exemples a I'appui :

Coefficients Coefficients
Acides de parlage trouvés|de partagc calculés

par Ostwald par Arrhenius
Azotique : dichloracétique . . . . . 0,76 0,70
Trichloracélique : dichloracétique . . . 0,71 0,70
Dichloracélique : lactique e 0,91 0,95
Trichloracétique : monochloracélique . . 0,92 0,92
Trichloracétique : formique, . . . 0,97 0,96
Formique : lactique , . . .. 0,54 0,55
Formique : acétique . . . . . . . 0,76 0,77
Formique . butyrique. . .. 0,80 0,79
Formique : propionique . . . . . . 0,79 . 0,80
Acétique : butyrique . . . . . . . 0,53 0,53

Les coeflicients de partage ont été obtenus par Ostwald (*) par la
méthode volumétrique et par les mesures des indices de réfraction ;
les calculs d’Arrhenius sont fondés sur les mesures des conductivités
éleclriques des acides. G'est & ce coefficient de partage que Thomsen
(1854) avait donné le nom d’avidité des acides. Nous retrouverons
une discussion de cette avidité dans 1’étude des équilibres chimiques.

26. Solubilité des électrolytes.— 1° Ledeuxiéme exemple que
nous discuterons est celui ou l'un des quatre composés qui
apparaissent dans le mélange de deux électrolytes est peu soluble ;
la théorie des ions permet de prévoir dans quelles conditions un
précipité se produira et quels sont les corps qui feront augmenter
ou diminuer ce précipité. Ici encore nous ferons appel uniquement
a la loi d’action des masses.

Considérons d’abord un électrolyte peu soluble AB mis en excés
dans I'eau. Nous aurons au fond du vase ce corps solide, et au-dessus
une solution saturée de cet électrolyte. L’ionisation ne se produisant
que dans la solution nous aurons, d’'une part, un équilibre entre le

() Osrwarp, — Journ. pr. Ch., 18, p. 328, 1878,
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corps solide el les molécules non dissociées se lrouvanl dans la so-
lution saturée et, d'autre part, un équilibre entre les molécules non
dissocides et les ions A . et B__. La solution étant saturée, il en
résulle, par définition, que la concertration des molécules non disso-
ciées dans la solution doit étre égale & une certaine valeur constante,
qui exprime la vraie solubilité du corps AB ; la solubilité apparente
étant représentée par la somme des molécules non dissociées AB
ct des ions A ;. et B_ qui se trouvent dans la solution. Ceci ex-
prime que si on metle corps AB dans I'eau, il se dissolvera, jusqu’a
ce que la coneentration des molécules non dissociées AB ait atteint
une certaine limite s. '

Si nous appelons ¢, et ¢, les concentrations des ions A et B_
¢t ¢ Ia concentration des molécules AB laquelle est égale & s, nous
aurons comme relation d’équilibre entre les ions et les molécules

non dissociées
e, =Ks =38

¢'est—a~dire que le produit des concentrations des ions est égal A
une certaine constante, que Nernsta appelée produit de solubilile
{Loslichkeitsproduct).

11 est évident que si nous ajoutons A cette solution un corps quel-
conque ayant des lons A ou B_, nous augmenterons la concen-
tration ¢, ou ¢,, donc 1'équilibre ne sera plus rempli et pour qu'il
se rétablisse une certaine quantilé d'ions A, et B_. devront se
combiner entre eux, pour donner des molécules AB; la concentra-
tion en molécules AB deviendra donc supérieure a s et, par consé-
quent, une certaine quantité du corps AB précipitera. Le résultat
délinitif sera donc une diminulion de la solubilité apparente du
corps ADB.

Ainsi on peut énoncer cette loi générale que la solubilité d'un
¢électrolyte quelconque est diminuée par 'addition d'un autre élec-
trolyte ayant un ion commun avec le premier. Par exemple, la solu-
bilité du nitrate d'argent scra diminuée par 'addition d'un nitrate
quelconque, ou d'un sel d'argent quelconque ; la solubilité d'acide
hippurique sera diminuée par 'addition d'un acide quelconque, et
clle le sera plus par un acide fort que par un acide faible ; la solu-
bilité de 1'acide urique sera abaissée par l'addition d’un acide tel
que HCl; en ajoutant du chilorate de sodium on provoque un
précipité de chlorate de polassium ; la solubilité du chlorure de

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



THEORIE DES 10NS 73

thallium sera diminuée par I'addition d'un chlorure quelconque ;
la solubilité d'un corps acide quelconque sera diminuée par I'addi-
tion d'un autre acide ; la solubilité d’un corps basique quelconque
sera diminuée par I'addition d’une base, etc., etc.

2°1I1 est facile de calculer quantilativement la diminution de solu-
bilité, produite par I'addition d'un corps donné. Indiquons la marche

de ce calcul.

Supposons qu’en mettant dans I'eau le corps AB, m molécules
grammes de ce corps se sont dissous dans 1 litre, la proportion o
étant dissociée, nous aurons me anions, mg cations et m — mo
molécules AB. La relation d'équilibre est :

mz.me = K.m (t — 2

et comme la solution est saturée cetle valeur est conslanle, égale au
produit de solubilité S, donc

(1) m?2% = Km (t — 2) = S.

_ Ajoutons A cette solution une quantité a d'un autre électrolyte,’
ayanl le méme anion (ou cation) que le corps AB; nous aurons
aprés le mélange un changement de solubilité, la solution contiendra
a ce moment my, cations, m, o, -+ af3 anions ([ étant la dissociation
du corps ajouté) et m; — mz, molécules AB, donc la relation,
d’équilibre sera :

(2) ma, (mx; + a) =K.m(r — o) =38.

Les deux équations (1) et (2) permettent de calculer i, lorsqu’on
connaitra m {solubilité dans eau pure), o, 2, a el ﬁ; on pourrail
méme ne pas connaitre 2,. On a, eneffet,

(3) m2a? — myx (my1, 4+ aB)

d’ott on peut facilement déduire la valeur de m,, c’est-d-dire de la
solubililé « apparente » du corps AB en présence de la quantité a
de I’électrolyte ajouté.

Les expériences faites par Nernst d’abord et puis par Noyes
ont donné une confirmation compléte de la théorie précédente.
Donnons quelgues exemples numériques :

1° La solubilité du bromate d’argent doit étre diminuée par I'ad-
dition soit du nitrate d'argent, soit du bromate de polassium ; et
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I'abaigsement dait étre théoriquement le méme pour la méme con-
centration moléculaire de ces deux sels. Voicl les mesures faites
a 2bh9; les solubilités calculées 'ont été en se servant des mesures
= de Kohlrausch sur la conductivité électrique de ces différents sels.

Trouvée | Calculée

Solubilité dc AgBrO3 dans l'eau . . . . . . . .lo,008107 —
n » additionné de 0,0085 mol. AgNO,.l0,00510%0,005040
» » ”» 0,0085 mol. KBrOj;.|0,0051¢g%0,00504n
» » » 0,0346 mol. AgNOs.|0,002161(0,00206"
» » » 0,0346 mol, KBrOj.lo,00227"0,00206"

De méme encore voici la solubilité du bromure de thallium 3
68°,5 en présence du nitrate de thallium.

Trouvée | Calculée

Solubilité de TIBr dans l'eau . v 4+ v+ | 000870 —
» » addilionné de 0,0163 mol. TINO; .| 0,0041" | 0,0040n0
» » » 0,0294 mol TINO; .| o,002¢g" | 0,00270

La concordance entre les expériences et les calculs théoriques a
lieu également pour les électrolytes plus solubles ainsi, que cela a
été prouvé par un grand nombre d’'auteurs.

3° Examinons maintenant comment varie la solubilité d'un élec-
trolyte, lorsqu’on ajoute un autre électrolyle n’ayant pas d'ions
commun avec le premier. Par exemple, comment variera la solubi-
lité de I'acétate d’argent, lorsqu'on ajoutera un acide quelconque ;
ou encore quelle sera la solubilité de I'acide benzoique en présence
d’acétate ou de formiate de soude? Le probléme peut é&tre étudié au
point de vue théorique et on peut calculer les variations de sol-
bilité.

Dans la solution saturée de 1'électrolyte étudié nous avons des
ions A, et B_ et des molécules AB ; la relation d’équilibre étant
¢;c, = S.

Sion ajoute un aulre électrolyte A B, il se formera des corps
A B et AB, en quantité plus ou moins grande suivant les conditions.
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Si l'un de ces deux corps est faiblement dissocié, par exemple, si
A B est peu dissocié, un certain nombre d'ions B _ se combineront
avec les 10ns A, pour donner des molécules A,B, la concentration
de la solution en ions B — diminuera et I'équilibre précédent cntre
A, B_ ct AB ne sera plus réalisé, une nouvelle quantité de molé-
cules AB se dissociera en lons, la solution sera donc appauvrie en
molécules AB, elle ne sera donc plus saturée et, par conséquent,
une certaine quantilé de 'électrolyte solide se dissoudra, en défini~
tive,la solubilité apparente de AB sera augmenlée. Ainsi, par exemple,
nous savons que l'acide acélique est faiblement dissocié, donc en
ajoutant un acide & une solution saturée d'un acétate quelconque,
par exemple d’acétate d’argent, on augmentera sa solubilité ; de
méme encore la solubilité de 1'acide benzoique scra angmenlée par
Vaddition d'un acétate ou d'un formiate queclconque, puisque les
ions GII,CO,_ ou HCO, . se combineront avec les ions 11, de
'acide benzoique et I'équilibre de saturalion sera déplacé.

Lorsqu’on connait les degrés de dissociations des diflérents corps
(ce qui résulte des mesures de conduclivité électrique) on peut
calculer de combien augmentera la solubilité dans ces différents
cas. Volci quelques exemples pris dans les recherches de Noyes et
Chappin (*) et Noyes et Schwartz (?).

Trouvée | Calculée
Solubilité de I'acide benzoique dans I'ean . . . 0,0279 —
» » » additionné de 0,013 m01
d'acélate de sodium . | . .| 0,0388 | 0,0385
Solubilité de l'acide benzoique addmonne de o, 0‘16 mol
d’acétate de sodium . . . . .1 0,0484 | 0,0478
Solubilité de I'acide benzoique addllmnne de a, 033 mnl.
d’acélate de sodivm ., . -} 0,0648 } 0,0638
Solubilité de l'acide benzmque addlllonn(, de o 01/; mol.
de formiate de Na. . . . .| 0,0346 | 0,0342
Solubilité de 'acide benzoique addltlonnc de a, 0)8 mol.
de formiale de Na, . . . .| 0,038g | 0,u386
Solubilité de l'acide bcnzmque addltlonnc de o, 0)6 mol.
de formiatede Na. . . . . . . . . . . .| 0,0453 | 0,0455

{1) Novss et Cuappiy. — Zeit., 37, 1898, p. 445.
(2) Noves ct Scawartz, — 7ezt.. 27, 1838, p. 283,
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On voit que le formiate de sodium augmente moins la solubi-
lité que nele fait I'acétate, ce qui est évident théoriquement, puisque
Pacide formique est plus forlement dissocié que ne l'est 1'acide acé-
tique (la conslante de dissociation del’acide formique est 0,000200,
celle de 'acide acétique est 0,000018).

L’exemple suivant se rapporte au cas ou I'électrolyte éindié est
un sel d'un acide faible, par conséquent sa solubilité doit élre aug-
mentée par l'addition d'un autre acide, c'esl le cas de la solubilité
du benzoale d’argent en présence d’acide azotique ou chloracétique.

L’acide benzoique est trés peu dissocié (sa constante de dissocia-
tion est égale 4 0,000060) par conséquent,en ajoutant 'acide azotique
HNOQ,, une certaine quantité d’ions H  se combineront avec les
anions du benzoate d’Ag et I'équilibre de saturation sera modifié.

Trouvee | Calculée

Solubilité du benzoate d’Ag dans I'eau o
» » additionué de o,0044 mol
Solubilité du benzoate d’Ag additionné de 0,008y mol.

0,011/ —

0.0139 | 0,0141

HNQO; .« 4 4+« « < « < . . . . .| 00170 | D,0170
Solubilité du benzoate d’Ag additionné de 0,0178 mol.

HNO; . . o . . . . . . . . . . . .| 0,0935 | 0,0240
Solubilité du benzoate d’Ag additionné de o,0157 mol.

d'acide chloracétique. . . . . . . . . . .| 0,0209 | 0,0212

La concordance enlre la théorie et les_expériences est donc trés
bonne.

Il résulte immédiatement de I'élude précédente que les sels des
acides faibles (acélates, carbonates, phosphales, formiates, ben-
zoates, elc.) seront plus solubles dans une solution d'un acide fort
quelconque que dans 'eau; Faugmentation de la solubilité sera
d’autant plus forte que I'acide du sel sera plus faible. Ces propriétés
sont bien connus et sont constamment utilisées en chimie analy-
tique. De méme on déduit des considérations précédentes que
Paddition d'une base quelconque augmentera la solubilité d'un
corps acide, puisque les ions II . et OlI_ se combineront.

Les changements de solubilités des électrolytes produits par
I'addition d'acides ou de bases faibles seront modifiés, lorsqu’on

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



THEORIE DES I10XNS 77

ajoutera encore des sels de ces mémes acides ou bases. Par exemple,
la maguésie est trés peu soluble dans une solution d’ammoniaque
(c’est-a~dire le produit de la concentration” des ions OII _ par
celle des ions Mg ,  est trés faible); si, au contraire, nous ajoutons
4 la solution d’ammoniaque un sel d’ammonium, par excmple
NH,CI, la concentration en ions OH_ de la solution ammonia-
cale diminuera fortement et, par conséquent, la solubilité de la
magnésie angmentera ; on sait, en effet, qu'on ne peut pas bien pré-
cipiter un sel de Mg par 'ammoniaque, lorsque la solution contient
un sel d'ammonium quelconque.

Nous pouvons maintenant discuter ce qui se passera, lorsqu’on
mélangera les solutions de denx électrolytes AB et A;B, qui peu-
vent donner lieu & un nouvel électrolyte AB; ou A;B peu soluble.
Supposons que 1'on mélange deux solutions de nilrate d’argent ct
de chlorure de potassium j le chlorure d'argent étant un scl tres
peu soluble, le prodnit des concentrations des ions Cl__ et Ag ..
des deux solutions dépassera le produit de solubilité S du chlorure
d’argent (lequel est égal & 1,12.10 7*° d’aprés Bottger), par consé-
quent il s¢ formera un précipité de AgCl; il est évident que si I'on
veul précipiter aussi complétement que possible D'argent, il faudra
ajouter un excés du chlorure.

On peut dire d’une maniére générale que toutes les techniques
de précipitation des sels, indiquées en chimie analytique, se com-
prennent et se prévoient facilement avec I'aide de la théorie précé-
dente.

27 Hydrolyse des sels. — Le troisitme exemple que nous
discuterons est celui de I'hydrolyse des sels. On sait que les scls
des acides trés faibles (cyanures, carbonates, phénates, borates, etc.),
sont hydrolysés par 'eau, la réaction de leur solution est alcaline ;
au contraire, les sels de bases trés faibles (par exemple, le chlorhy-
drate d’aniline) ont dans I’eau une réaction acide. Gomment expli-
quer celte hydrolyse par la théorie des ions?

11 faul tenir compte de la dissociation de1'eau. Ainsi, par exemple,
prenons une solution de cyanure de polassium KCN, il est disso—
cié dans l'eau, nous avons donc des ions K | et CN__ ; or l'acide
cyanhydrique est trés faible, sa dissociation est presque nulle, done
les jons CN _ re pourront pas étre en équilibre avec les 1ons 11 ;
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de I'cau, ils se combineront en partie pour donner des molécules
HCN, I'équilibre entre les jons OH _., H | et les molécules H,0
sera déplacé, une certaine quantité de molécules d’eau se disso-
ciera; les lons H; se combineront avec une nouvelle quantité
d'ions CN _ et ainsi de suite, la dissociation de T'eau se produira
jusqra ce que les trois équilibres

CN_ 4, == HCN
H, + OH_ =110
et K., + CN_. = KCN

\

soient satisfaits. Le résultat de ces transformations sera la préseﬁce
d'un excés d’ions O _ dans la solution, et comme ces ions sont
caractéristiques d'une réaction basique, la solution de KCN aura
une réaction basique.

On peut dong dire que la réaction principale qui se produit dans
cette hydrolyse est :

CN_. + 1,0 = HCN + Ol _

si donc ¢, est la concentration moléculaire du cyanure de potas-
sium (que nous supposons complétement dissocié, l'erreur com-
mise étant faible), ¢, la concentration de I'acide IICN et ¢, celle
des ions OIl _, qui sont presque & la méme concentration que les
molécules HCN, c’est-i-dire que ¢, est presque égal & ¢,, on aura
en écrivant la relation d’équilibre :

6 = Ke,, oucencore ¢2= Kg,;

par conséquent la concentration des ions OIl_, ou le degré d'hy-
drolyse du sel, est proportionnel & Ia racine carrée de la concen-
tration du sel. Ainst, silon trouve qu'une solution décinormale de
KGN est bydrolysée dans la proportion de 1,12 °/; (c'est-a-dire
la concentration des ions OII _ est égale & 0,00112 normale), la
solulion quatre fois plus concentrée 0,4 normale scra hydrolysée
deux fois plus, c’est-3-dire dans la proportion de 2,24 %/,.

On peut par différents procédés mesurer la concentration d'une
solution en ions II ., ou HO_, par exemple employer la mesure
des vitesses de certaines réaclions catalytiques, comme 'ont fait
Walker, Shiclds et d’autres; on aura donc ainsi une mesure
du degré d’hydrolyse et on pourra comparer les nombres ainsi
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trouvés A ceux que donnent les calculs théoriques ; ces calculs
supposent la connaissance de la dissociation de I'ean. Mais on peut
aussi suivre la marche inverse, c’est-a-dire calculer la dissociation
de I'eau en partant des mesures sur le degré d’hydrolyse de cer-
tains sels. Donnons un exemple.

Shields a trouvé qu'une solution 0,1 normale d’acétate de sodium
était hydrolysée & 25° dans la proportion de 0,008 °/,, la concen-
tration des 1ons O1_ dans cette solution est donc égale & 0,000008
normale, celle des molécules CH,CO,Hest la méme ; nous pouvons
donc calculer la concentration des ions I 4 d’aprés V'équilibre pour
l'acide acétique :

0, 4 CH,CO, .« CH,CO,II

la concentration des ions IT  est x, celle des ions CH,CO, _ est
égale 4 0,1 n(concentration de I'acétate de Na), celle des molécules
CH,CO,II est égale & 0,000008 n, enfin la constante de dissocia—
tion de l'acide acétique est égale & 0,000018; donc on a pour cet
équilibre :

Z.0,1 —= 0,000018.0,000008

d'oti 'on déduit x == 0,00000000144 = 1,44.10—°.

Par conséquent les ions OH__ & la concentration 0,000008 n.
sont en équilibre avec les ions H 4. & la concentration 1,44.107°.
Dans I'eau pure la concentration des ions OH__ élant égale & celle
des ions H . et égale & ¢, nons aurons :

¢? == 0,000008.1,44.107 9

on en déduit ¢ = 1,2.10—7, telle devrail étre Ia concentration des:
des ions I - ou OH_ dans I'eau pure. Nous avons vu précédem-
ment que les mesures de conductivité électrique de Kohlrausch
conduisent 4 une dissociation de Ueau égale 4 0,7.107 74 180 ¢l &
1,1.10—7 & 26° 11 y a donc une concordance trés bonne enire ces
mesures faites par des méthodes aussi différentes et indépendantes
I'une de 'autre.

En résumé nous voyons que I'hypothése de l'existence d'un
équilibre enire les ions et les molécules et de l'application & cet
quilibre de la loi d’action des masses a été extrémement féconde ;

elle permet de prévoir et de calculer jquaniitativement tout un
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ensemble de phénoménes et on peut dire que les vérifications ex-
périmentales ont donné toujours raison & cette théorie.

28. Formation et disparition des ions dans une solution.
— Nous possédons maintenant lous les éléments nécessaires pour
pouvoir discuter dans quelles conditions des ions nonveaux appa-
raitront daus une solution et dans quels cas des ions se transforme-
ront en molécules. Déja dans le paragraphe précédent nous avons
vu plusieurs cas de formation ou de disparition d’ions ; envisageons
maintenant le probléme dune facon générale.

Faraday a établi que si dans un milieu électriquement neutre
(non chargé) apparaissent des corps chargds positivement, ou bien
il disparait en méme temps une quantité égale d’électricité posilive
portée par d’autres corps, ou bien il apparail aussi une quantité
¢gale d’électricité négative. Donc si dans une solution on voit ap-
paraitre des ions positifs, portant, par conséquent, une certaine
quantité d’électricilé posilive, ou bien une quantité égale d’électri-
cité positive portée par d’autres ions devra disparailre, ces ions
passeront donc & I’état de molécules, ou bien une quantité équiva-
lente d’¢lectricité négative devra apparaitre, c’est-a-dire il se formera
une quantité équivalente d’ions négalifs, La méme chose doit étre
appligpée aux ions positifs, on a donc quatre cas différents :

1° Formation d'ions positifs et d’une quantilé correspondante
d’'ions négalifs ;

2° Formation d’ions positifs et disparition d"une quantité équiva-
lente d’autres ions positifs ;

3° Formation d’ions négatifs et disparition d’une quantité équi-
valente d’autres ions négatifs ;

4° Disparition d’ions positifs et d’'une quaniité équivalente d'ions
négatifs.

Examinons ces différents cas en donnant des exemples concrets.

1° Le premier cas se produit d’abord toules les fois qu'un élec—
trolyte quelconque se dissocie en ioms, par exemple, lorsqu’on
dissout du chlorure de sodium il se forme des ions Na ;. et Cl_ en
quantité équivalente. Mais les deux ions n’appartiennent pas néces-
sairement au méme électrolyte primitif; nousrencontrerons plusieurs
exemples de ce genre dans la théorie des piles. Indiquons ici seule-
ment un seul exemple, celui du chlore dont la solution aqueuse
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transforme un sel ferreux en sel ferrique. Dans ce cas la solution
contient surtout du chlore non ionisé, (il y en a hien une faible
quantité & U'état d’ions CGl_ qui sont en présence d'ions H 4. ctdes
molécules CIOH provenant de I'action du chlore sur eau); la
solution de sel ferreux contient des ions de Fer bivalents Fe | ;
sous I'influence du chlore la valence de ces ions augmentera, on
aura des ions de fer trivalents Fe 4+ 4 4+, leur charge augmentera ;
mais en méme temps une quantité équivalente de molécules de
chlore passera & I'état d’ions Cl, L'augmentation dela valence d'ions
positifs se fera en méme temps que 'apparition d'ions négatifs.

2° Dans un trés grand nombre de réactions chimiques on voit
que certains corps passent & 1'état d'ions positifs, tandis que d'autres
ions positifs, existant dans la solution, perdent leur charge et se trans-~
forment en melécules non ionisées. Exemples : en mettant du zinc
dans une solution de sulfate de cuivre, il y a précipitation du
cuivre métallique et dissolution de zinc ; la réaction peut s’écrire de
la maniére suivante :

Zn+Cu+ ++ SO‘::ZH_{,_ ++ Cu—}—SO‘:

le zinc devient ionisé et une quantité équivalente d’ions Gu + 4
passe & 1'état de molécules Cu. Nous avons vu précédemment qu’a
la transformation des molécules en jons correspond une certaine
quantité de chaleur positive ou négative, suivantles cas. Ainsi la
transformation de Zn en ion Zn 4 + dégage 147 Joules. la trans—
formation des ions Cu 4 4 en molécules Cu dégage 66 Joules,
donc la chaleur de la réaction précédente est égale & :

147 + 66 = 213 J.

Lesions Zn . | et Cuy 4 sont de méme valence, donc leurs
quantités seront équivalentes; si I'un des ions est monovalent il
devra intervenir en quantité double; par exemple, en mettant du
zinc dans une solution de nitrate d’argent on a :

n +aAg. +aNO, _=Zn; ; + aAg + 2NO, __

Le méme processus « lieu, lorsque 'on met un mélal dans la so-
Iution d'un acide ; les ions Il  passeront & 1'état de molécules et
I'hydrogéne sera mis en liberté, en méme temps les molécules du

Hexrr, — Cours de Chimie Physique 6
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métal passeront a 'état d’ions ;
Zn +2, +20l - =Zn, .+ H,+ 20 _

On conclut donc de cette maniére de voir que le dégagement
d’hydrogéne sera d'antant plus intense que la concentration de Ia
solution en ions H ; sera plus grande, c¢’est a-dire que la dissocia-
tion de l'acide sera plus forte, De plus Ia réaction sera d’autant plus
intense que la chaleur d'ionisation du métal sera grande.

Nous comprenons maintenant ce qui se passe, lorsqu’on met un
meétal tel que le potassium ou le sodium dans Veau. Le potassium
se trouvera en contact avec l'eau dans laquelle il existe une faible
quantité d'ions H, et OH_. Le potassium se transformera en ions
K ., processus dégageant 259 J, les ions H | donneront lieu & des
molécules d’hydrogéne (chaleur de transformation presque nulle)
et se dégageront ; en méme temps la teneur en ions H 4. diminuant
de nouvelles molécules d’eau se dissocieront en ions OH__ et H
(cette chaleur de dissociation absorbe 57 J) et les ions 4 ainsi
formeés se transformeront de nouveau en molécules d’hydrogéne; le
processus sera donc représenté par les formules suivantes :

K+Hi=H+ K, + 253J.
H,0=H_,+ OH_ —571J.

on Vexprime en disant que le potassium décompose 1'eau, il se
dégage de I'hydrogéne et la solution contient de la potasse; la
chaleur de la réaction est égale & 259 — 57 = 202 J.

3° Les cas d’apparition d’ions négatifs se produisant en méme
temps que d’autres lons négatifs passent & 1'état de molécules non
dissociées sont également nombreux. Tels sont, par exemple, le dé-
placement de l'iode des iodures par le brome et le chlore, du
brome des bromures par le chlore, ctc. Dans le cas d’un iodure,
par exemple, on a dans la solution des ions I _ & c6té d'lons positifs
d’un métal ; en faisant arriver du chlore, les ions [_ passeront &
“état de molécules d'iode, qui sera mis en liberté, et une quantité
équivalente de molécules de chlore passera & 'état d’tons Cl_; la
transformation de I_ en I absorbe — 55 J, la transformation de
chlore en ions Cl_ dégage -+ 164 J, donc la réaction totale sera
accompagnée d'un dégagement de 164 — 55 — 109 Joules.

4° La disparition de quantités équivalentes d’ions positifs et d’ions

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



THEORIE DES IONS 83

négatifs se produit toutes los fois que la dissocialion d’un électrolyte
diminue, ou qu'un électrolyle se lrouve précipilé de sa solution,
ou enfin lorsque certains ions positifs polyvalents diminuent de
valence en méme temps que des ions négatifs passent & l'état de
moldécules.

Nous trouverons dans la suite beaucoup d’exemples qui seront
-encore étudiés avec détails, parce qu'ils présentent un grand intérét
pour la biologie et de plus ¢lucident les transformations chimiques
«qui se passent dans les piles.

29. Nature des ions. Ions polyvalents. Ions complexes.
— Lorsgu'un électrolyte simple, tel que le chlorure de sodium, se
dissocie en ions, il est évident que I'hypothése la plus simple con-
siste & supposer que les ions sont Na 1 et Gl_, cette hypothése est
«du reste en rapport avec les données de U'électrolyse et elle est con-
firmée par toute une série d’expéricnces que nous indiquerons
plus loin (par exemple, cryoscopie); si I'électrolyte est un acide
tel que HHCl il n’y a pas de doute pour admettre que les ions
sont H et Cl_, et de méme pour une base telle que KO on
devra admetlre comme ions K 4 et OIT . Mais lorsque la compo-
sition de 1'électrolyte est plus compliquée on peut avoir des doutes
sur Ja formule des jons. Examinons certains cas typiques.

1° Quels sont les ions d’un acide monovalent, tel que 'acide
acélique, par exemple ? Par analogic avec les acides chlorhydrique,
azotique, bromhydrique, etc., qui ont tous des ions H  a c6té d'ions
négatifs diflérents, on dira que I'acide acétique se dissocie également
enions H 4+ et GI;CO, _; il en sera de méme pour un acide mo-
novalent de formule quelconque RII, sa solution contiendra des
ions H ;. et R..; nous avons vu que cette hypothése conduit & un

‘ .grand nombre de conclusions théoriques qui ont été confirmées par
'expérience.

De méme les ions d'une base monovulente quelconque MOH
aura pour ions My et OH_;

a2° Quels sont les ions d’un sel de méial bi ou polyvalent ? Par
-exemple, quels sont les ions qui se trouvent dans une solution de
chlorure de zinc ZnCl,.

La loi de Faraday disant que les charges liées & une gramme-
molécule d'un ¢élément sont proportionnelles 4 la valence, la charge
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lide au zinc sera doubla de celle du chlore ; la solution de ZnCl,
ayant, d’aulre part, toutes les propriétés communes aux solutions
dans lesquelles on admet )existence d'ion chlore, on admettra
qu'une molécule de ZnCl, donne liea & un ion Zn ¢ ¢ et & deux
ions Cl_, de plus la charge positive de I'ion Zn 4. . est double de
celle de I'ion Cl_.

De méme pour un sel tel que le sulfate de sodinum SO,Na,, on
admettra qu’'une molécule de ce sel se dissocie en donnant un ion
négatif bivalent SO, — et deux lons positifs monovalents Na ;.

Pour un acide bivalent comme @'acide sulfurique, on admettra
quil se dissocie en ions SO, — et 4., la charge de I'ion né-
gatif étant double de celle de l'ion 11 4 .

Ces dissociations ne peuvent pourtant pas étre considérées comme
les seules qui se produisent ; en effet, pour pouvoir expliquer, d'une
part, des anomalics cot, d’autre part, tout un ensemble de réactions
chimiques, on a ¢été conduit & supposer que la dissocialion pouvait
se faire par stades successifs, elle peut étre « étagée » ; ainsi les.
molécules SO,Na, pourraient donner lieu 4 des lons négatifs
monovalents SO, Na__ a cOté des ions bivalents SO, - - et des ions
positifs Na ;. De méme I'acide sulfurique se dissocierait d’abord
en ions SO,H _ et II | et puis en 1ons SO,—et I ;. Kt dans le
cas d’acides tribasiques on peut avoir trois états successifs, par-

exemple, pour 'acide phosphorique PO, on a les ions suivants =
PO 1, _, PO,H—=, PO,= a coté d’ious H .,

Les degrés de dissociation de chacun de ces stades peuvent étre teés:
différents, de sorte que lasolution contiendra un excés de I'un ou de-
l'autre d’entre eux. Par exemple, pour I'acide sulfurique les expé-
riences conduisent & supposer qu’il y a surtout des ions SO,__ et
H, ., la proportion d'ions SO,I_ est extrémement faible; au
contraire, pour l'acide succinique CO M. CIL,. CH,, CO,H ou
G .H,O, on aura surtout des ions négatifs monovalents C 11,0, _ ct.
trés peu d’ions bivalents G,H,0,=. Ces différents stades de disso-
ciation sont en équilibre entre eux, et les conclusions théoriques
qu'on a tirdes de cette hypothése ont été vérifides par beaucoup-
d’expéricnces. Nous en trouverons des applications dans la théorie
des piles.

3° Quels sont les ions des électrolyles a constitution complexe 2
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Faraday a montré que sion fait Iélectrolyse du ferrocyanure de
potassium, le fer se porte au pble positif, il serait donc englobé
dans Tion négatif. Un grand nombre de combinaisons organiques
de différents métaux présentent la méme particularité, on doit
donc se demander quels sont les ions de ces combinaisons. Ces
ions ont été désignés sous Je nom d'ions complexes ; leur étude a
été faite avec beaucoup de soin par littorf qui s'cst servi des
mesures des nombres de transport pour analyser la nature de
<es lons.

(Yest ainsi que pour le ferrocyanure de potassium K, Fe (CN), on
est amené & admetlre qu'il se dissocie en quatre ions K | et un
ion négatif quadrivalent I'e (CN), = le ferricyanure de potassium
K,Fe (CGN), se dissocie cn trois ions K , ct un ion négatif triva-
lent Fe(CN), =; l'ion négatif du ferrocyanure se distingue de 1'ion
négatif du ferricyanure seulement par une différence de charge.

Une solution de ferrocyanure de potassium ne contiendra donc
pas d’ions fer, elle n’aura donc pas les propriétés communes aux
solutions des sels de fer qui ont des ions fer.

De méme le cyanure d’argent et de potassium KAg (CGN), donne
lieu aux ions K . et Ag{CN), _, D’argent est électronégatif, la solu—-
tion ne présentera pas les propriétés des solutions des sels d’argent
qui ont des ions Ag , ; elle ne précipile pas par Cl, elc.

Le platinochlorure de sodium Na,PLCl, se dissocie en Na et
PtCl; —, le platine est encore compris dans I’anion.

La solution ammoniacale du chlorure d’argent contient des ions
complexes de formule Ag (ML), ;; la solution ammoniacale de
cuivre contient des ions bivalents positifs Gu (NH,), 1. , ; la solu-
tion du tartrate double de potassium et de cuivre (liqueur de
TFehling) contient un ion négatif complexe, dans lequel se trouve
le cuivre; la solution du chlorure d'or et de potassium KAuCl, se
dissocie en ions K . et AuCl, _ ; pourlant dans ce dernier cas il
se forme aussi une certaine quantiléd’ions Cl _ résultant de la
scission de l'lon complexe AuCl, — enion Cl_ et molécule non
dissociée AuCl,.

L'existence de ces différents ions complexes permettra de pré—
voir quelles sont les réactions chimiques auxquelles peut donner
licu une certaine solution ; nous en donnerons des exemples dans
le chapitre des applications.
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h° Un méme corps peut-il donner lieu a des ions de valences
différentes ? La réponsc est ¢évidemment affirmative, ello résulte
déja des travaux de T'araday. Un grand nombre de métaux et de
combinaisons peuvent se présenter comme des ions de valences
différentes ; par exemple, le fer est bivalent dans les sels ferreux et
trivalent dans les sels ferriques, les premiers coutiennent des ions
Fe 4, les seconds des ions Fe., 4. .. ; le cuivre est monovalent
ou bivalent suivant qu'on a des scls cuivreux ou cuivriques, ses.
ions sont Cu et Cuy , ; le mercure est aussi monovalent ou biva -
lent et a pour ions IIg et Hg ., ,; de méme le chrome et le
manganese ont desionsCr . et Cry 4 4, Mn etMn, . L'ar-
sénique et antimoine donnent des ions positifs tri et pentavalents,
I’étain des ions bi et quadrivalenlts, etc. Pour les anions on connait
également beaucoup d’exemples du méme genre ; ainsi nous avons
déjd vu que les anions du ferrocyanure et du ferricyanure différent
sculement par la charge : Ie (GN), == ot Fe {GN); —., de méme les
anions du cobaltocyanure et du cobalticyanure sont

Co (CN), == et Co (CN); — ;

== \

L’anion des manganates est MnO, __, tandis que celui des per—
manganales est MnO,_.

I importance de ces différences de valence des mémes ions appa-
raitra, lorsque nous étudierons les phénomeénes d’oxydation et de
réduction, nous verrons alors que ce sont des questions ayant des
applications nombreuses en biologie.

30. Influence de la température sur la conductivité élec—
trique et la dissociation électrolytique. — L’étude de I'in—
fluence de la température est importante tant au point de vue prd-
tique qu’an point de vue théorique.

Lorsqu’on détermine la conductivité électrique d'une solution, il
est important de noter exactement la température, parce que la
conductivité varie beaucoup avec la tempéraiure. On peut dire
approximativement que pour une élévation de un degréla conduc-
tivilé électrique augmente de 2 °/,. Voicl, par excmple, les valeurs
des conductivités moléculaires déterminées par Arrhénius & 18
et 52°. (Voir le tableau de la page 87).

Cette augmentation de la conductivité électrique avec la tem—
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pérature est die 4 I'action de deux facteurs dislincts : 1° La vilesse
de transport des ions augmente avec la température; 2° Le degré
de dissociation change avec la température; ce dernier changement
peut se produire dans les deux sens ainsi que nous le montrerons
plus loin.

Solualions X 4 18e A & Bao
KCi 0,1 normale . . 105 186
NaCl 0,1 » .. 86 159
(CHsCO,Na o,1 » .o 59 107
NaOH 0,1 » .o 174 294
HCl 0,1 » PN 324 493
HNO, 0,1 » .o 322 488
CH;CO;EH 0,2 » .. 3 /;,4
GH3CGO,H 0,01 » . 13,3 19,4

1° Le changement de vitesse de transport des jons avec la tem—
pérature a été établi par des mesures direcles des nombres de
transport & différentes températures ; elle résulte également des
valeurs de conductivités moléculaires limites pour différentes tem—
pératures. Ainsi, par exemple, d’aprés Arrhenius les conductivités
moléculaires limites sont les suivantes :

Solutions hp A 180 o A bav
KCG. . . . . . . . . 121 a1y
NaCl . . . . . . . . 102 189
NaOH . . o . oL L. 192 331
nar. . . ... 0 L. 353 544
| CH,co,;x. . . . . . . 325 boo

Par conséquent, un courant de méme intensité déplace les ions
bien plus vite & 52° qu'a 18°. Nous aurons & revenir sur ce point
dans le chapitre sur la diffusion.

2° Le changement de dissociation électrolytique avec la tempé-
rature peut étre discuté théoriquement en appliquant la loi de
Van't Hoff sur la variation d'un équilibre avec la température. Si
un corps AB se dissocie en A et B de fagon & donner lieu & un
équilibre A -+ B = AB, entre les concentrations c¢,, ¢, ¢, de ces
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trois corps au moment del'équilibre a lieula relation ¢, ¢, = Kc, ;
K étant la constante de dissociation. A une température égale &
T, on aura une certaine valenr de cette constante K, a la tempé-
rature T, elle sera égale & K,. Nous établirons plus loin que la va~
riation de K est liée A la température et & la chaleur de la réac-
tion par la relation suivante

In K,_Q 1 1!
K, R\T,™T,

ot Q est la chaleur de la réaction AB —= A + B.

Si on connait cette chaleur Q ot la valeur de la constante K
pour une scule température, on pourra par la formule précédente
calculer la valeur de K, c¢’est-a-dire le degré de dissociation pour
une température quelconque. On voit que si Q est négatif la cons—
tante K, diminuera, lorsque la température s'éleve, ¢’est-d-dire si la
réaction AB = A - B dégage de la chaleur, la dissociation du
corps AB en A et B augmentera avec la température 5 au contraire,
si Q est positif, 'élévation de température fera baisser le degré de
dissociation du corps AB.

Cette théorie peut étre appliquée directement a la dissociation
des molécules en ions. Silon connaitla chaleur de dissociation
des molécules en ions et si l'on détermine le degré de dissociation
pour une température déterminée, on pourra calculer par la for-
mule précédente le degré de dissociation de ce corps pour d’autres
températures ct comparer les valeurs ainsi calenlées avec les mesures
directes de conductivité électrique. G'est ce qui a €& fail par Kohl-
rausch et lleydweiler pour I'eau.

La chaleur de dissociation de l'eau est égale 3 — 57 Joules,
comme nous I'avons vu plus haut :

H,0=H, + O0H_ —57J.

La concentration des ions 11, el OH __ & 18° est trouvée égale
3 0,8. 10— mol. par litre (voir plus haut). On peut donc cal-
culer la dissociation de l'eau pour d'autres températures; ces
calculs donnent les valenrs théoriques de la conductivité spécifique
de T'cau pure & cesedempératures, el on peut comparer les valeurs
ainsi calculées aux nombres trouvés par l'expérience; voici les
résultats ; nous donnons les valeurs des conductivités spécifique
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10 k observées et calculées et les degrds de dissociations corres—
pondants,

Températures 106 k observés 106 k calculés Cor}centration_des
- ions X 101

— 92° 0,0107 0,0103 0,35

+ 4 0,0162 0,0158 —

M 10° 0,0238 0,0236 0,56
1Re 0,0386 0,0386 0,80

26° 0,0606 0,0601 1,00

340 0,0890 0,090T 1,47

420 0,1204 0,1305 0,93

Hoo 0,1807 0,1839 2,48

On voit que la concordance entre les valeurs obtenues par les
mesures de conductivité électrigue et les valeurs calculées est
absolument parfaite. C’est 14 un nouvel argument trés important en
faveur de la théorie des lons.

Sion ne connail pas la chaleur de dissociation des molécules en
lons, en faisant des mesures de conductivité électrique pour deux
températures différentes et en calculant la valeur de « et de K pour
ces deux températures, on pourra par la formule précédente calculer
la chaleur de dissociation électrolytique des molécules. Arrhenius
a fait ces mesures et ces calculs pour toute une série d’acides diffé-
rents.

En étudiant la chaleur de neutralisation d'un acide par une base,
nous avons vu comment la mesure de la chaleur de ncutralisation
d’un acide faible par une base forte permettait de calculer la valeur
de la chaleur de dissociation de 'acide en ions ; il y a dong licu de
comparer les nombres ainsi oblenus avec ceux que fournissent les
calculs précédents fondés uniquement sur des mesures de conduc—
tivité électrique. Cette comparaison a donné a Arrhenius unc con—
cordance trés bonne (Y).

On voit donc que I'étude de l'influence de la température a une
grande importance théorique.

31. Difficultés de la théorie des ions. Dissociation des élec-
trolytes fortement dissociés, — La théorie de la dissociation

() Arruénics, — Zeit., 4, 1889, p. g6-116 et g, 33g-342, 18g2.
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électrolytique des électrolytes rencontre un certain nombre de diffi-
cultés, dont nous indiquerons dés maintenant quelques unes qui
se rapportent aux paragraphes précédents.

En étudiant la variation avec la concentration de la dissociation
des électrolytes fortement dissociés, tels que les sels neutres, ou les
acides forts et bases fortes et en cherchant & appliquer & ces élec—
trolytes la lo1 de l'acltion des masses pour 1'équilibre entre les ions.
et les molécules, on trouve que la constante K de l'expression ¢,c,
= K¢ ne reste pas du tout constante, mais qu’elle diminue avec la
concentration, ¢’est-a-dire que ces électrolytes sont moins dissociés.
en solution étendue que ne l'exige la loi de l'action des masses.
C’est 1a une difficulté qui a donné licu & un grand nombre de-
recherches expérimentales et théoriques.

Etant donné que la dissociation est tres forte, dépassant 8o et
90 /4, on s’est demandé si Ja détermination du degré de dissocia-
tion était suffisamment précise ; comme on déduit cette dissocia-
tion du rapport entre la conduclivité moléculaire de Ia solution et

N

. ey , . . A A
la conductivité moléculaire limite ¢ - =<, une erreur, méme:
o0

faible, sur la valeur de la conductivité moléculaire limite peut en—
trainer des erreurs dans la détermination de ¢. Des recherches trés.
soigneuses ont donc 6té faites surtout par Kollrausch, afin de déter-
miner les valeurs de A, . De plus on a repris I'élude des vitesses.
de transport des lons avec un soin tout particulier, mais ces expé-
riences ont amené une confirmation plus parfaite encore entre la
somme U + V et la limite de la conductivité moléculaire, c’est-a-
dire 24, ; rappelons que la théorie des lons exige que U + V=144
ol de Kohlrausch). Par conséquent la valeur de A, a été déterminée
loi de Kohlrausch). P quent la valeur de &, a été dét
avec une précision suffisanle, et ce ne sont pas les erreurs de ces
mesures qui entrainent les écarts entre la loi de 'action des masses
et la dissociation des sels neutres.

) X o
On s’est alors demandé si Ie rapport ¥ permettait bien de con-
oC

naitre le degré de dissociation électrolytique 2. Sur ce point les.
auteurs ne sont pas tous d'accord. Arrhenius défend Dexactitude
de cette détermination, et il donne comme argument principal les.
concordances entre les mesures de z par la conductivité électrique
et les mesures dcs abaissements du point de congélation des solu-
tions. Nous verrons qu’en faisant une hypothése supplémentaire,
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la sixidme hypothése de la théorie des ions, relative 4 'assimilation
des ions aux molécules au point de vue des conditions d’équilibre
des solutions, on peul calculer d’aprés abaissement cryoscopique
le nombre total de molécules actives qui se trouvent dans la solu-
tion. Arrhenius suppose (nouvelle hypothése) que la solution d'un
dlectrolyte ne contient que les molécules non dissociées et les ions,
donc I'abaissement cryoscopique donne le nombre de molécules
plus celui d’lons qui se trouvent dans la solulion. Siz est le degré
de dissociation d’'une solution dont la concentration moléculaire est
m, le nombre de molécules dissociées sera ma, il restera m — me
molécules non dissociées, on aura mz anlons, mz cations, donc la
somme totale des ions et des molécules sera égale & m — mz +
mz + ma, ¢'est-a-dire m + mz. La cryoscopie donne donc d’aprés
Arrhenius la valeur de m + me et comme on connait la concen-
tration m on en déduit «. Voici, par exemple, les valeurs de o dé-
duites, d'une part, des mesures de conductivité faites par Kohlrausch
(pour KCI} et par Jahn {pour HCI) et, d’autre part, des détermi-
nations de cryoscopie de Loomis et de Hausrath.

1
HC1
Concentration xd apretsi‘}intécond\xc— @ d'aprés la cryoscopie
0,01 0, 0,93 0,91
0,02 0,02 0,903
0,10 N. (),87 0,87
KC1
Tapris la o f o .
Concentration a dlapr Ltsivlialéconduc a d'aprés la cryoscopic|t
0,01 0,0 0,905
0,02 0,88 . 0,87
0,05 0,85 0,85
0,10 0,82 0,82
0,20 N, 0,79 0,79
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Evidemment une concordance aussi parfaite entre des mesures
faites dans des conditions aussi différentes constitue un argument
tres sérieux pour lexactitude de la délermination de 2 d’aprés le
rapport ;- .

v o]

Mais pour rapprocher les deux valeurs de ¢ (de conductivité et
de cryoscopie) on a ¢té obligé de fuire deux hypotheses, La valeur
de la premitre qui assimile Iaction des ions & celle des molécules
sera discutée plus loin ; quant & la seconde qui admet que dans une
solution d'un électrolyte il n'y a que des molécules et des ions clle
-a 'avanlage d’étre trés simple, mais elle est absolument arbitraire ;
rien ne prouve qu'il n’existe pas en méme temps des associations
de molécules entre elles ou avec 'eau, ou bien des assoclations
-d’ions avec l'eau, et il serait facile de faire une hypothése telle que
‘0. déduit de la conductivité devrail correspondre 4 ¢ déduit de la
«cryoscople, malgré l'existence d’associations de ce genre.

Plusieurs auteurs parmi lesquels surtout Jahn et Noyes ont
-cherché dans ces derniéres années A déterminer les valeurs de «
par d’autres méthodes ; d’une part, par la mesure des forces élec-
tromotrices de pileset, d’autre part, par le changement de solubilité;
mais toujours les valeurs de  ainsi trouvées se rapprochent beau-
coup de ctlles qui sont déduites de la conductivité électrique et de
da cryoscopie. Par conséquent, quelle que soit la maniéere dont on
déduit le degré de dissociation des électrolytes fortement dissociés,
-on obtient toujours des valeurs qui n’obéissent pas & la loi d’action
des masses.

Deux formules empiriques ont éié proposées pour représenter la
anarche de la dissociation avec la concentration. D’aprés 1'une (de
Rudolphi) ]a constante de dissoclation serait

LV 2
. a4y 'm . - a’.n
K, = ZVm au lieu de K =

1— o 1—a

~qui est la formule théorique, d’aprés 'autre formule (de Van't Hoff)
Yexpression de la conslante est
__am
2 — (l —_— a)2
Ce sont des formules empiriques qui ne correspondent pas 3 une
tthéorie déterminéde.
Enfin certains auteurs (Nernst, Jahn, Planck etc.), ont cssayé
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d’expliquer pourquoi la loi de 'action des masses scmblait ne pas.
s'appliquer & I'équilibre entre les ions etles molécules dans les cas.
deforte dissociation. Les théories ainsi développées introduisent de
nouvelles hypotheses supplémentaires, et comme chaque hypothése
équivaut & I'introduction d'un nouveau terme ayant une nouvelle
constante arbitraire, il est évident que l'on peut arriver & une
formule mathématique qui représente bien la marche do phénoméne.

Nernst et Jahn arrivent ainsi &4 une formule théorique qui s’accorde
trés bien avec lous les faits expérimentaux. Ces auteurs admetlent
que les lois des gaz ne s'appliquent pas directement aux solutions,
mais qu'il y a des ¢carts qui sont dits a aclion des molécules du
corps dissous sur les molécules du solvant, et les unes sur les
autres. Par conséquent, dans I'équilibre entre les ions et les mo-
lécules d'un électrolyte, il ne suffit pas de considérer seulement
les concentrations des ions et des molécules, il faut tenir compte
aussi des molécules d’eau et de leur action sur les molécules dissoutes
et sur les jons. La formule mathémalique qui en résulte est assez
compliquée (voir en particulier le travail de Nernst. Zeit. f. ph.
Chem., 38, 1901, p. 487-b00), mais elle rend bien compte dé la
valeur de la pression osmolique, de 1'abaissement du point de con-
gélation, de I'équilibre entre les ions et les molécules, de la solu-
bilité, et de la force électromotrice des piles.

Cette formule contient plusicurs constantes arbitraires en par-
ticulier celles relatives & Pactionréciproque entre les molécules, les
10ns dissous et les molécules du solvant, mais la valeur de ces cons-
tantes n'est reliée & rien; cette théorie ne rend donc pas du tout
compte de la raison pour laquelle la loi delaction des masses s ap-
plique aux acides el bases faibles. La théorie ne peut donc pas étre
résolu.
considérée comme définitive. Le probléme reste donc encore non

Mais dans tous les cas les écarls entre la loi de l'action des
masses et la dissociation des bons électrolytes ne constitue qu’une-
difficullé qui nécessite une correction de l'une des hypothéses sur
lesquelles est fondée la théorie des 1ons ; ce sera soit 'hypothése de
I'équilibre entre les ions et les molécules, (5° hypothése), soit I'hy-

pothése du calcul de 2 par le rapport ;— (1™ et 2” hypothéses), le-
heel

fond de la théorie des ions, I'idée principale et les nombreuses
conclusions qui en résultent avec leurs vérifications expérimentales.
ne sont pas ébranlés par des difficultés de ce genre.
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CHAPITRE IV

ETUDE DE LA CONDUGCTIVITE ELECTRIQUE
DES SOLUTIONS NON AQUEUSES

Jusqu’ici nous avons étudié seulement les solutions aqueuses,
il est important de chercher, si les solutions dans d’aulres solvants
donnent lieu aux mémes lois. On a fait un grand nombre d'études
sur les solutions dans différents solvants, alcools, acétone, éther,
ammoniaque, anhydride sulfureux, acide acétique, acide formique,
-elc., etc., 1mais il n’existe pasde recherche d’ensemble qui embrasse
toutes les propriétés d'une solution non aqueuse et permette ainsi
de faire une théorie géndrale de la dissoctation électrolytique dans
ces solvants. Indiquons briévement les principaux résultals obtenus
par différents auleurs.

32. Conductivité électrique des liquides purs. — En dtu-
diant la conductivité électrique de différents liquides purs
Kohlrausch a énoncé en 1875 cette régle générale que les liquides
purs ne conduisent pas I'électricité ou tout au moins ont une con-
ductivilé extrémement faible. Cette régle n'a pas été conflirmée
d’une fagon aussi absolue par les auteurs qui se sont occupés de
cette question ; on trouve, en effet, que certains liquides trés purs
conduisent 1'électricité d'une fagon bien appréciable. Voici les
nombres obtenus par Walden (*) pour la conductivité spécilique &
25° de toute unc série de liquides différents. (Voir le tableau de
la page suivante).

Rappelons que pour 'cau distillée, purifiée avec le plus grand

(1) Warpen, — Ueber organische Lésungs-und Ionisierungsmitlel. Zeitsch. f.
phys. Ghem., v. 46, 1503, p. 103-188.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



ETUDE DE LA CONDUCTIVITE ELECTRIQUE 90

soin, Kohlrausch et lleydweiler ont trouvé &4 18° K= 0,4. 1077
et que pour I'eau distillée ordinaire, purifiée par simple congélation,
on trouve, en général, des nombres voisins de 1,5. 10~ 5.

Corps Formules Ky;
Alcool méthylique . . . . Cl1;011 1,45. 1070
» éthylique e e e GC,H;0H 1,98. 1077
Aldéhyde benzoique . . . . C.H;CHO 1,6. 1077
Aunhydride acétique . . . . (Cl1g. CO),0 1,18, 1076
Chlorure d’acétyle . . . .| CH;COC1 9,53. 077
Acétamide . e e CIL,CONII, 29. 1078
Formamide . . . . . . HCONH, 4,7- 1078
Acétonitrile . . . . . . CH4CN 3,¢8. 1077
Acétone. . . . . . . . CII,COCN, 2,27, 1077
J| Acbtylacétone , . . . . .| CH3COCH,COCI, 1,.5¢9. 1078
A Acide formique . . . . . HCOOH 1,5. 1078
Acide acétique. . . . . . CH,cool 0,4. 1077
Ether . . . . . . . . (C.H;),0 < 1078
) Anhydride sulfurcux., . . . 80, 0,9. 1077 (h 0°)
Ammoniaque . . . . . . N, 1,33, 1077 12 — 799
Tribromure darsénic . . . AsBry 1,53. 1078 (& 33°)
Acide sulfarique . . . . . 11,80, 0,7. A 1. 107%
1 Trichlorure d’antimoine, . . ShCl, 11,7. 1078

On voit donc qu’un certain nombre des liquides précédents pos-
sedent & 1'état pur une conduclivité dlectrique bien supérieure &
celle de 1’eau distillée.

La pureté des liquides cst une condition trés importante dans

. des mesures de ce geure; en effet, des impuretés formées de corps
quelconques augmentent presque toujours la conductivité; ainsi,
par exemple, la présence de faibles quantités d'eau rend souvent
les liquides plus conducteurs, et cela pour des liquides tels que
I'alcool ou la glycérine qui font partie du groupe de non électro—
lytes. On est donc obligé de prendre des précautions toutes parti-
culiéres pour préparer et étudier ces liquides ; ce fait a été particu-
litrement mis en évidence par Carrara qui a étudié les conducti-
vités électriques d'un grand nombre de solvants différents.

L’étude de la question, pourquoi certains liquides purs condui-
sent mieux I'électricité que d'autres, n'a encore donné aucun ré-
sultat définif, de sorte que cette propriété reste isolée sans aucun
rapport avec les autres propriétés de ces liquides.
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33. Conductivité électrique des solutions non aqueusés.
Bons et mauvais ionisants, — Le nombre de solvants diflérents
qui ont été étudiés est trés grand; Walden en cite plus de cin~
quante, mais toutes ces ¢tudes n’ont conduit jusgu’ici qu'a des ré-
sultats isolés sans que des lois générales en soient ressorties.

1. Le premier résultat est relatif 3 la comparaison des différents
solvants entre eux. Les solutions des électrolytes dans les solvants
tels que les alcools méthylique, éthylique, allytique, propylique et
isopropylique, I'acétone, l'acide formique, I'ammoniaque liquide»
I'anhydride sulfurcux, etc., conduisent bien I'électricité ; quelgues
fois méme, la conductivité est égale ou supérieure a celle des solu-
tions aqueuses correspondantes. D’autres solvants, au contraire,
donnent des solutions qui ont une conductivité électrique extréme-
ment faible, ce sont I'éther, le chloroforme, le tétrachlorure de car-
bone, les chlorure, bromure et iodure d'éthyle, le xylol, le benztne,
I'amylamine, 'aniline, la pyridine, etc., etc. Etant donné que la
grandeur de la conductivité électrique correspond, d’aprés la théorie
des ions, au degré de dissociation électrolytique des corps dissous,
on a élé amené a diviser les différents solvants en bons et mauvais
« lonisants ».

Yoict quelques exemples numériques de conductivités molécu-
laires limites 2, des solutions de l'iodure triethylsulfinique

S(C.H,).I d’apres Carrara (') :

Solvants : eau acétone alcool méthylique  éthylique allylique
A & 2b° 107,6 167 134 54 32
Solvants : propylique isopropylique benzylique isobutylique iscamylique
Ao A 23° 26 22 2,5 3 2

De méme pour des solutions & ;—5 normale de HCl dans différents
alcools Kablukoff (3) trouve les valeurs suivantes de conductivité
moléculaire :

alcool éthylique méthylique isobutylique
23,3 100,2 . 1,2

(1) Cannara. — Gazz. Ghim. Italiana, v. 24, 1894, p. Soi.
(%) Kasruxorr. — Ueber dic elektrische Leitfihigheit von Chlorwassersioff in
verschiedenen Losungsmitteln. Zeit. f. phys. Chem., vol. 4, 188q, p. h19-434.
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et dans 'éther pour une solution normale de HClle méme auteur
trouve A == f2. 10 ~".

2. L’étude de l'influence de la concentration des solutions sur la
conductivité montre que dans la grande majorité des cas la con—
ductivité moléculaire augmente, lorsque la concentration diminue,
mais cette régle n’est pas absolue; on a, en effet, signalé des exemples.
de solutions dont la conductivité moléculaire diminuait en méme
temps que la concentration; tel est, par exemple, le cas des solu-
tions d'HCI dans 1'éther.

Au point de vue de la manitre dont varie la conductivité élec-
trique avec la concentration, certains solvants se comportent de
méme que I'eau, ce sont les alcools méthylique et éthylique, I'acé-
tone et I'acide formique ; pour ces solvants il existe bien des valeurs
limites de la conductivité moléculaire ; les sels se rangent & peu prés
dans le méme ordre au point de vue des conductivités moléculaires,
et il existe un rapport presque constant entre la conductivité de
ces solutions et celle des solutions aqueuses; ainsi, par exemple,
d'aprés Villmer on a pour les sels

}oo dans l'eau

ho dans l alcool mcththue = 2.4
) dans I'eau .
Ao dans I’alenol cththue 2.9-

Pour ces solvants la loi de Kohlrausch (3, = U + V) est donc
applicablg dans une certaine mesure ; aussi Garrara a-t-il pu dresser
des tables des nombres de transport des différents ions dans ces sol-
vants, surtout dans I'alcool méthylique. (Gazz. chim. Ital. 33,
1903, p. 241).

Drautres solvants, au contraire, présentent de grands écarts avec
Veau; les valeurs des conductivités élecriques varient d'un sel a
'autre bien plus que cela n’a lien pour les solulions agueuses; de
méme la loi de Kohlrausch ne s'applique pas du tout. Tel est, par
exemple, le cas des solutions dans I'anhydride sulfureux, étudié par
Walden et Centnerszwer (*). Voici quelques valeurs numériques

{!) Warpex et CexrxenszweR. — Flissiges Schwefeldiozyd als Lisungsmittel.,
Zeit. f. anorg. Chem.,v, 30, 1902, p. 145-351 et Zeilsch. f. phys. Chem.
v. 49, 9012, p. 513-5g97.

Hexgt. — Cours de Chimie Physique 7
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.. . . I 1
de conductivité moléculaire des solutions & 64 ct o7k normales de

différents corps dans SO, et dans I'eau ; les mesures dans SO, sont
faites 4 o° et dans 'eau & 25°.

Solutions dans 80, Solutions dans H,0
T e T | —m—— N
Corps I \ . _ 1
FI TN N
Kl. . . . . . . . 48,3 103,5 140,8 150
KBe . . . . . . . . 34,4 — 140,9 150,5
KGNS o . 0 0 . . 22,0 — — —
NLCNS, . . o . . . 10,0 — — —
Nemg,ar o.o0o 0L 12,1 38,1 125,1 1339
NCH\ HGL. . . o . . 144 42,1 114,0 122,6
NCHGL . L L 92,0 131,2 110,1 1192
NCHHGL . o 0 o L . 6,1 11,4 T14.1 122,3
NGl HCL o . L . 29,1 58,5 98,8 107,2
NGH)I . . . . . .} 1038 154.7 103,5 112,6

Come on le voit nettement, les conductivités des solutions dans
S0, varient beaucoup plus d'un sel & un autre que celles des solu-
tions aqueuses. De plus, Uordre dans lequel se rangent les sels
d’apres leurs conduclivités est différent dans SO, de celui des solu-
tions aqueuses, Ce dernier résultat est assez général ; Carrara l'a,
par exemple, bien montré pour les solutions de différents acides
dans I'alcool.

3. La détermination directe des nomébres de transport a été faite
surtout pour les solutions dans Y'alcool et dans ’acétone. Les ré-
sultats obtenus par différents auteurs ne sont pas trés concordants;
mais, dans tous les cas, s'il y ades différences avec les nombres de
transport des solutions aqueuses correspondantes, ces différences
sont faibles. Par exemple Campetti trouve comme nombres de trans-
port de I'anion pour LiCl et AgNO; les nombres suivants :

Dans l'eau. . . . . pour LiCl o,70  pour AgNO; 0,52

»  Talcool éthylique . » . 0,71 » 0,51
n  Palcool méthylique » 0,64 » 0,47

Les valeurs des conductivités moléculaires limites élant dans
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certains solvants trés différentes de celles des solutions aqueuses, on
en a déduit que les vitesses de transport des ions varient beaucoup
suivant la nature du solvant. Gette conclusion ne peut étre acceptée
que si I'on admet qu’a la limite, pour une dilution extréme, Ja dis-
sociation des molécules en 1ons est totale; ¢’est 1 une hypothése qui
n’est pas justifiée par d’autres expériences, de sorte qu'elle est ab-
solument arbitraire, 1l est possible que dans certains solvants la dis-
sociation ne devienne jamais totale, ce qui expliquerait les diffé-
rences entre ces solutions et les solulions aqueuses.

4. Un grand nombre d’auteurs ont cherché si la lof d' Ostwald,
qui exprime I'équilibre entre les ions et les molécules, est applicable
aux différents solvants. Le résultat généra] est que pour aucun sol-
vant cette loi ne s’applique exactement. Ce n'est que dans certains
<as Isolés, par exemple pour I'acide trichloracétique dans l'alcool
{Wildermann) que la loi d’Ostwald s’applique bien. Il en est de
méme aussi des formules empiriques de Rudolphi et de Van’t Hoff
velatives aux conductivités moléculaires des sels; ces formules ne
&'appliquent pas pour les solutions non aqueuses.' * * -

5. Enfin I'étude des relations entre les données fournies par les
nesures de conductivité et les mesures cryoscopiques et lonomé—
triques montrent que, pour les solutions non aqueuses, il n'existe
pas de relation aussi fixe que pour les solutions aqueuses. Le degré
de dissocialion « dédult des mesures de conductivilé est souvent
trés différent de celui qui résulte des déterminations cryoscopiques
et tonométriques ; pour expliquer cette discordance les auteurs ont
admis l'existence de molécules complexes et de polymeérisation,
c'est 13, évidemment, unc hypothése qui permet d’expliquer tous
les écarts possibles, mais elle reste toujours absolument arbitraire.

34. Conductivités électriques dans des solvants mélangés.
Influence des non électrolytes sur la conductivité des solu-
tions aqueuses, — L’étude des solutions de différents électrolytes
dans des solvants mélangés montre que la conductivité électrique a,
en général, une valeur intermédiaire entre les conductivités des so--
lutions, faites dans chacun des deux solvants séparément, mais il
n'existe pas de loi simple qui relie la conductivité dans le mélange
4 la composition de ce dernier. Voici, par exemple, d’aprés
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Wakeman (*) les valeurs des conductivités moléculaires des solu-
tions d’acide acétique dans différents mélanges d’eau et d’alcool;
les conductivités sont indiquées pour trois concentrations diffé-

y . ). 1 1 1
n : -—gs g et — nor .
rentes d'acide acétique : ;—g» g et o2l MO male

Concentralions Eau n mEoz;l; aleool 20 9/, alcool
bs .
728 N. ... . ... 17,0 0,9 7,3
SITzN o e e e e e e s 32,2 20,0 13,9
1
o] N o v e o v o . 46,0 27,8 19,2
Concentrations 30 0/ aleool | 4o 9/, alcool | 50 9/ alcool
I " .
128 N oo o v v o v v 5,0 36 1,9
I -
Ers . . 9,3 5,8 3,5
1
1024 " v 12,6 77 57

" Lorsque la quantité de I'un des solvants prédomine beaucoup,
par exemple, si I'on a affaire & des solutions faites dans des mé-
langes d’eaun et d’alcool contenant moins de 10 %/, d’alcool, la con-
ductivité moléculaire peut étre reliée & la composition du mélange
par une formule assez simple, indiquée par Arrhenius (*). Si on dé-
signe par ), la conductivité moléculaire de la solution aqueuse, par
4p celle de la solution du méme électrolyte dans un mélange d'ean
et d'alcool contenant p pour 100 de ce dernier, on a la relation

suivante :
a 2
)\p_—:).(,(I _;l p)

(1) Waxesaw, — Das Verhalten einiger Elelitrolyte in nichthomogenem Lésungs-
mittel. Zeit. f. phys, Chem., 11, 1843, p. 4g-74.

(%) Anruesus. — Ueber dic Aenderung des elektrischen Leitungsvermégens einer
Lésung durch Zusalz von kleinen Mengen eines Nichileiters. Zeit. f. phys. Chem.
g, 1893, p. 487-511.
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ou a est une certaine conslanle.

La valeur de cette constante varie un peu d'un électrolyte & un
autre, mais elle varie surtout, lorsqu’on change la nature du non
électrolyte ajouté & I'eau.

Cet abaissement de la conductivité électrique par 'addition d'un
non électrolyte avait été observé, bien avant Arrhenius, par
Wiedemann, Stefan, Lenz, etc.; le premier de ces auteurs avait si-
gnalé une relalion entre le {rollement interne de la solution et la
diminution de la conductivité. Arrhenius a confirmé ces résultals
et les a étendus & un grand nombre de non électrolytes. Sil'on dé-
signe par % le frotlement interne d’'une solution a4 19/, d'un
non électrolyte, » — 1 sera la différence de ce frottement avec
celui de I'eau pris pour unité; les valeurs de  — 1 et de a sont
reliées par une relation linéaire; voici, comme exemple, les va~-
leurs de 1 000 (1 — 1) et 1 000 a pour toute une série de non élec—
trolytes :

} Non électrolytes : 1000 (1, — 1) 1000 a
Acélome ., . . . . . . . . . 19 15,6
Alcool méthylique, . . . . . . 2x 16,2
Glyeol . . . . . o . . . 26 —
Bther, . . . . . . . . . . 26 16,3
Alcool éthylique . . . . . ., . 30 18,8

»  butylique . . . . . . . 30 18,4

» isoamylique . . . . . . 31 17,2

» isobutylique . . . . . . 33 19,5
Glycérine . . . . . . . . . 33 20,5
Dextrose. . . . . . . . . . 4o 29,9
Lactose . . . . . . . . . . 4o 23,2
| Mannite, . - . . . . . . . 43 25,0
| Saccharose . . . . . . . . . 46 . 24,4

1y a un parallélisme complet entre les membres des deux co-
lonnes du tableau précédent, par conséquent on peut énoncer cette
régle générale : un non électrolyte diminue la conductivité électrique
d'une solution aqueuse ; cette diminution est d’autant plus forte
que la viscosité de la solution de ce non électrolyte est plus grande.

La théorie des ions permet de comprendre ce résultat ; en effet,
Ia conductivilé d'une solution est représentée comme la somme de
deux facteurs qui correspondent aux vilesses de transport des ions,
il est donc assez naturel de supposer que cette vitesse de transport
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sera diminuée, lorsque la viscosité du milieu anginentcra. Par con-
s¢quent toule action qui fera diminuer la viscosité du milieu devra
augmenter la conductivité élecirique, ¢'est ainsi qu'Arrhenius ex-
plique en partie 'influence de I'élévation de la température sur la
conduclivité électrique.

35. Relation entre la constante diélectrique et le pouvoir
jonisant des liquides. — On doit se demander maintenant
pourquol certains solvants apparaissent comme de bons icnisants,
d’autres, au contraire, ne donnent pas lieu 4 une ionisation des
molécules dissoutes; la théorie compléte de cette action n’est pas
encore donnte, mais 1l existe un certain nombre d'indications im-
portantes. J. J. Thomson (*) et Nernst (*) ont simultanément émis
Phypothtse que le pouvoir ionisant est lié directement & la cons-
tante diclectrique du solvant.

Les ions de signe opposé s’atlirent entre eux, et la force électro-
statique qui mesure cetle atiraction est d’autant plus faible que ces
ions sont séparés par un milicu & constante diélectrique élevée,
par conséquent la tendance de recombinaison de cecs ions, recom—
binaison qui a pour effet de former des molécules non dissociées,
sera d’autant plus faible que la constante diélectrique du solvant
scra plus forte ; on doit donc s’attendre &4 trouver que les bons
fonisants ont une constante di¢lectrique plus grande que les mau-
vais lonisants.

Cette régle se trouve bien vérifide d'une fagon qualitative, mais
on ne peut pas dire qu'il y a proportionnalité entre le pouvoir
ionisant el la constante diélectrique. Voici les valeurs des cons-
tantes diélectriques pour différents solvants. (Voir le tableau de la
page suivante).

Plusieurs auteurs, en particulier Brihl (*), ont cherché & rattacher
le pouvoir ionisant des solvants & d’autres propriétés physiques cu
chimiques de ces liquides; ainsi on a cherché & rapprocher la
chaleur latente de vaporisation, la tension superficielle, le pouvoir
d’association et de polymérisation du solvant, la présence de

(1) 1. 1. Tuonsox. — Philosophical Magazine, 36, 1893,

(*) Nervst. ~— Zeit. f. phys. Chem. 13, 1894, p. 531,

(3) Babsr, — Die Rolle der Medien im Losungsvorgange. Zeit. f. phys. Chen.
30, 1899, p. 1-63.
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valences non saturées, etc., etc. Mais tous ces essais n’ont pas
encore donné de résultats délinilifs, de sorte que la raison de la
grandeur du pouvoir lonisant d'un liquide nous échappe encore.

Bons ionisants
-— w
Solvants D

Ionisants moyens

Faw. . . . . . . .
Acide formique . . . .| 57
Ammoniaque . . . . .| 16,2

Anhydride sulfureux, . .| 14
Alcool méthylique 32,5
Acétone . . . . . 20,7
Alcool éthylique . . 26,8
Acide cyanhydrique., , .| ¢5

Solvants D
Alcool propylique . . 12,3
Acide acétique . , . 6,5
Aldéhyde acétique 21,1
Glycérine . . . . . 16,5
Trichlorure d’arsénic 12,8
Pyridine . . . . . . =20
Tribromure d’arsénic . 0,3

Mauvais ionisants
T
Solvants l D

Mauvais ionisants

Tt T

Solvants D
I i
Benzéne . . . . . 2,3 Chloroforme . - 5,2
Toluéne . . . . . .| 23 Ether . . . . . . 4s3
Aniline. . . . . . 7,3 Trichlorure de phosphor 3,4
Brome . . . . . 3,2 Tétrachlorure d’étain 3,2
Cyanogéne. . . . 2,5

Nous pouvons seulement affirmer que plusieurs facteurs différents

influencent le pouvoir ionisant d'un liquide, et que parmi ces fac-
teurs la constante diélectrique occupe la premiére place,
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CHAPITRE V¥V

APPLICATIONS
DE LA MESURE DES CONDUCTIVITES ELECTRIQUES
ET DE LA THEORIE
DES IONS A LA CHIMIE ET A LA BIOLOGIE

\

I. — APPLICATIONS A LA CHIMIE

Dans I'étude des applications & la chimie nous distingucrons
deux questions différentes : 1° les applications de lu mesure de la
conductivité électrique des solutions ; ces applications sont indépen-
dantes de la théorie des ions, elles indiquent les avantages que
présentent ces mesures dans I'étude des questions de chimie. 2° Les
applications que la chimie tire de la théorie des lons.

36. Application de la mesure de la conductivité électrique.
— La détermination de la conductivité électrique d’une solution
donne pour cette solution la valeur d'une constante physique qui
peut étre déterminée facilement (unc mesure prend seulement 2 4
3 minutes) avec une grande précision; cette constante dépend de
la nature des corps qui se trouvent dans la solulion et de leur
quantité ; de plus pour effectuer celle mesure on ne change pas la
solution, aucun corps n'y est ajouté, la solulion n'est pas altérée
par la mesure et peut &tre employée pour d’autres expériences ;
enfin le volume de la solulion nécessaire pour une mesure peul &lre
trés petit, ainsi avec certains vases il suf(it d’en avoir cinq centi-
métres cubes. On voit donc par 1a que le nombre dc cas dans les-
quels Ja mesure de la conductivilé électrique rend des services 3 la
chimie est trés grand, Donnons des exemples.

Pureté des corps. — Dans le cas de non électrolyles la mesure de
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la conductivité électrique permettra de juger avec précision du
degré de pureté des corps employés, toule trace d’un sel quelconque
se faisanl facilement sentir par une augmentation de la conducti-
vité; ainsi, par exemple, pour un sucre quelconque, en faisant
une solution & 1o °/,, on reconnaitra facilement la présence d'un
milligramme d'un sel quelconque dans 100 centimétres cubes
de cetle solution, et, avec un peu de soin, on pourra déceler méme
0,1 de milligramme d'un sel quelconque ; celte quantilé se trouvant
dans 10 grammes de sucre. En effet, au lieu d’avoir comme con-
ductivité spéeifique K = 0,000002 qui correspond a I'eau distillée
ordinaire, on aura dans le cas de 1 milligramme d’un sel quelconque
contenu dans 100 centimétres cubes de la solution une conductivité
environ dix fois plus grande.

Mesure de la concentration et de la solubilité. — Dans le cas de
la solution d’un seul électrolyle la déterminalion de la conductivité
spécifique donnera une mesure quantitative de la concentralion de
Ja solution, méme lorsque la solution contient en méme temps
plusicurs non électrolytes qui peuvent 8tre génants pour le dosage
par une méthode chimique; cilons comme exemple le dosage de
la teneur en chlorate de sodium de solutions qui contiennent en
améme temps de la gélaline, ou encore le dosage des chlorures en
présence de gélatine ou d'un albuminoide quelconque qui empéche,
comme on sait, la précipitation du chlorure d’argent.

Les mesures de concentration par la méthode de conductivité
électrique ont été employées, en particulier, pour déterminer la
solubilité d’un corps dans 'eau. Ainst Van't Hoff (*) s’en est servi
pour reconnaitre si une solution d'un sel que I'on agite avec ce sel
est saturée ou non ; une pipette contient des électrodes en platine
soudées 4 I'intérieur du renflement et on préléve de temps en temps
du liquide dans cette pipette, la mesure de laconductivité électrique
est faite immédialement, ct on suit ainsi facilement la marche de la
dissolution du sel. Kolhrausch (?) et dernitrement Biltger (%) se
sont servis de la méme méthode pour déterminer la solubilité des
sels extrémement peu solubles; dans ce cas la mesure de la conduc-

(1) Vax't Horr, — Zeit. f. phys. Chem. 25.

(2) KonLravsca, — Zeil. f. phys. Chem. 44, 1903 p. 197.

(%) BorreER, -~ Ldslichkeitsstudien an schwer ldslichen Stoffen. Zeit. f. phys.
Chem. 46, 1qo04, p. 5a1-619.
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tivité électrique est la seule méthode qui puisse étre employée,
aucun dosage chimique n’étant assez sensible pour des mesures de
ce genre. Cest ainst, par exemple, que Billtger trouve comme so-
lubilités exprimées en molécules par litre & 20° :

Solubilités Nombres de l.itres
Sels en molécules rd? ]axal(')zlzll::)t
H ur contien: 1
par Hire Iigrnmme de set
|
AgCl, . . .« . o . . 1,06.. 103 653 litres
AgBr. . . . . . . o . . 4s5. 10~ r1qgoo  »
AgCN . o0 o o000 L. 8,2. 1077 7300 »
PLbSO, . . . . . . . < . . 2,76, 1074 23,7 » |f
Oxalatede Pb. . . . . . . . 1,2. 1077 90t »
Carbonatede Pb . . . . . . . 8,3. 1078 H56 »

(C’est encore par la méme méthode que Ifulett (*) a pu démon-
trer U'influence exercée par la grosseur des grains d’un sel sur sa
solubilité. En prenant, par exemple, du sulfate de baryum trés fine-
ment pulvérisé (la grosseur des grains étant environ de 1,5 1) et
en en mettant dans une solution saturée de BaSO,, dont la conduc-
5, on voit la conductivilé de
cette solution monter & 6,10. 10—°; puis cetle conductivité

commence & baisser lentement de fagon 3 reprendre aprés 24

tivité spécifique est égale 4 4,05. 10~

heures sa valenr primitive; I'examen microscopique montre en
méme temps une disparition des petils grains.

Marche d'une réaction. — Yinfin la conductivité électrique a été
souvent employée pour suivre la marche d’un phénoméne quel-
congue qui se passe dans une solution, par exemple la vitesse d'une
réaction dans laquelle apparaissent ou disparaissent des électrolytes,
la vitesse de diffusion d'un corps, le moment correspondant & la
nentralisation d'un acide par une base que I'on ajoute goutte &
goutle, I'absorption des ions par des précipités, par exemple par
les colloides, etc., etc. Dans un grand nombre de cas d'autres
méthodes ne peuvent pas étre employées. Gitons, comme exemple,
la mesure de la vilesse de transformalion digestive de la gélatine
ou de la caséine par le ferment tryptique qui se fait trés facile-

() Hurerr. -- Zeit, f. phys. Chem, 42, 1go2.
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ment par la détermination de la conductivité ¢glectrique, tandis que
Yon ne connait pas d’autre méthode permettant une mesure quan-
titative de cette réaction (*).

37. Applications de la théorie des ions. — Les applications
que la chimie tire de la théorie des ions sont trés nombreuses ; un
grand nombre de réactions peuvent Otre expliquées simplement,
des réactions nouvelles peuvent étre prévues ct les méthodes de
I'analyse chimique éclaircies par la considération des propriétés
diverses des ions. Donnons quelques exemples.

Acidité libre et acidité totale. — La théorie des ions montre que
la solution d’un acide quelconque contient des jons H et la so-
Iution d'une hase qllelconquc desions OH_. Cefait est absolument
général et on peut s'en servir pour délinir un acide ou une base.
On dira donc que toute solution qui contient des ions I | estacide
et que toute solution qui contient des ions OII . est hasique.
Comment devra-t-on donc concevoir, d'une part, le degré d’acidité
d’une solution donnée et, d’autre part, la force ou lavidité d'un
acide déterminé ?

L’action exercée par un acide sur un corps quelconque peut étre
de deux sortes : 1° 'acide se combine avec un corps déterminé,
T'acidité est diminude et il se forme un sel; ¢’est ainsi qu'on envi-
sage en chimie l'action d’une base sur un acide, ou l'action d'un
acide sur un métal ; T'acidité est donc mesurée par la quantité d’un
corps déterminé qui peut fixer ou neutraliser nn acide donné-
2° L’acide provoque une réaction & laquelle 1l prend lui-méme une
faible part, et méme souvent il agit sans intervenir dans aucune
des combinaisons de la réaction (réaction catalytique), exemples :
Ihydrolyse du saccharose produite par un acide, la saponification
d’un éther par un acide, etc. Dans ce cas le degré d'acidité ne
suffit pas pour déterminer la force de la réaclion, il faut encore
tenir comple de la force ou de 'avidité de I'acide.

La théorie des ions permet de préciser ces notions de la chimie et
permet de la soumettre au calcul. L'étude des réactions catalytiques,
provoquées par les acides, a montré (Ostwald 1884) qu’il y avait un

(1) V. Hexrx et Larcuier pEs Bascers, — Lot de Uaction de la trypsine. C. R.

Acad. des Sciences. 1903,
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parallélisme complet entre la vitesse d'une réaction et la conducti~
vité électrique de la solution acide employde ; cette conductivité élec-
trique étant proportionnelle 4 la teneur en ions H il en résulte
que la force d'un acide sera mesurée par le degré de dissociation
£lectrolytique de cet acide : les acides faibles sont peu dissociés; les
acides forts le sont beaucoup ; la valeur de la constante de dissocia-
tion calculée d’apres la loi d’Oswald

2
ma
K_—:
I —a

exprunera donc la force d'un acide. De méme pour les bases, la
force d’'une base sera mesurée par la valeur de K. Donnons quelques
exemples qui montrent le degré de concordance entre les mesures
de la force des acides déduites ainsi & l'aide de la théorie
des ions des valeurs de la conductivité électrique, et les mesures
de cette méme force déduite de la vitesse des réactions cataly-
tiques provoquées par des solutions demi-normales des mémes
.acides; pour rendre les nombres comparables on les a rap-
portés aux valeurs obtenues pour IICl que I’on a posées égales & 100.

Acides Condnc.tivilé Inversion S:xlpo?'iﬁ‘z?é:tilon
électrique du saccharose de Lacelate
de méthyle
Y| Chlorhydrique . . . . . 100 100 100
Bromhydrique. . . . . . 100,1 331 98
Azotique . . . . . . . 99,6 100 92
Sulfurique . . . . . . . 63,1 73,2 7%.9
Trichloracétique . . . . . 62,3 75, 68,2
1| Dichloracétique . . . . . 25,3 27,7 23,0
Monochloracétique . . , 4,9 4,8 4,3
Acétique . . . . ., . . L4 04 0,34
Formique . . . . . ., . 1,7 1,5 1,3
Proprionique . . . . ., . 0,32 — 0,30
4 Lactique . . . . . . . 1,04 1,07 0,9
Buthyrique. . ., . . . . 0,32 — 0,30
Oxalique . . . . . . . 19,7 18,6 17,6
Malonique . . . . . . . 3,x 3,1 2,9
Succimique. . . . . . . 0,58 0,55 0,50
Malique. . ., . . . . . 1,3 1,3 1,2
Tartrique . . . . . . . 2,6 _— 2,3
Citrique . . . . . . . 1,7 1,7 1,6
| Phosphorique . . . . . . 7,3 6,2 —
Arsénique . . . . . . . 5,4 4,8 —
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On voit que la concordance est trés satisfaisante, donc on peut
. . . ma?
dire que la constante de dissociation K = T —— mesure la Jorce

d’affinité d'un acide, on peut donc I'appeler « la constante d'affi-
nité » d'un acide. Il en est de méme pour les bases, ainsi que I'a
montré Bredig; la valeur de K correspond ici aussi & la force d’af-
finité de la base étudide.

La force d’un acide étant mesurée par la teneur en ions I, de.
sa solution, il en résulle que la mesure de 'acidité peut étre envi--
sagée a deux points de vue différents. En effet, on doit, d’une part,
distinguer la concentration en ions H ; de la solution considérée et,
d'autre part, déterminer la quantité d’hydrogéne total ionisé ou
¢« ionisable » qui se trouve dans cette solution. Par exemple

. . Y. 1
prenons une solution d'acide acétique au 8 normale; dans cetie
solution l'acide est 1onisé dans la proportion de &« = 0,012, la

. . . 0,012 , v 7. -
solution contient donc par litre —g— c'est a-dire 0,0015 mol. ions.

Hy et 1_—_;_,9'13 = 0, 1235 mol. hydrogéne non ionisé contenu
dans les molécules CII;CO,H et qui peut &tre ionisé par I'addition
d’un alcali par exemple. Nous distinguerons donc, d'une part, 1'aci-
dité tolale qul sera représentée par le nombre de mol. d’hydrogéne
ionisé ou non, c'est-4—dire d’hydrogéne « remplacable », comme

on dit ; cetie acidilé totale esticidgale & EIZ molécule; d’autre part,

nous devrons mesurer I'acidiié active ou 'acidité libre de la solu-

tion, elle sera représentée par le nombre de mol. d’ions hydrogéne,

ce scra dans ce cas 0,0019. Suivant les cas étudiés, nous aurons:
besoin de connaitre soil l'une, soit 1'autre de ces deux valeurs.

S’agira-t-il, par exemple, de savoir comment une solution donnée-
agit sur une réaction catalytique, ainsi comment elle active ou

retarde une digestion, comment elle agit sur des microorganismes

ou sur des cellules vivantes quelconques, etc., on devra déterminer-
I'acidité libre ; s’agira~t-il, au contraire, de savoir combien d’alcali:
on peut neutraliser par une solution donnée, ou combien de sel on
peut former, on devra connaitre I'acidité totale. Disons tout de
suite que dans la chimie ordinaire c'est surtout 'acidité fotale qui
nous intéresse, au contraire, en biologie ¢’est surtout I'acidité libre -
des liquides organiques qui est importante 3 connaitre,
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Comment faire le dosage de ces deux acidités diff¢rentes ? Pour
'acidité libre, si la solution ne contient qu'un seul acide et ne con-~
tient pas d’autres électrolytes, la mesure de la conductivité électri~
que sera trés suflisante; si la solution est de composition complexe,
on mesurera soit la vitesse d'une réaction calalytique, soit la forcé
£lectromotrice de certaines piles que nous étudierons plus loin.

38. Théorie des indicateurs. — Pour déterminer 1'acidite
totale d’unc solution on emploic les méthodes bien connues de neu-
tralisation par une base de titre connu et on détermine le moment de
neutralisation par un réactif colorant, un indicateur. La théorie des
ions permet d'expliquer 'action des indicateurs, ainsi que I'a montré
Ostwald ("), et elle indique quel indicatear doit étreemployé, lors-
qu'on veut litrer un acide ou une base délerminée. Yoici les consi-
dérations essenticlles.

Tout acide faible ou base faible qui & 1'¢tat ionisé posséde une
.couleur différente de celle de 1'état non dissocié peut servir d'indi-
cateur. Les indicalenrs les plus employés tels que la phénolphta-~
leine, le tournesol, le cochenille, le rouge congo, le nitrophénol et
le méthylorange sont des acides extrémement faibles, satisfaisant &
la condition de changement de couleur; ainsi l'anion de la phé-
nolphtaleine donne une conleur rouge, les molécules sont incolores,
les anions du tournesol sont bleus, les molécules rouges, les anions
du méthylorange sont jaunes, les molécules rouges, etc. Comme ce
sont des acides trés faibles, leur dissociation dans I’cau est minime,
les anions de ces indicateurs peuvent subsister en quantité appré-
clable seulement lorsque la teneur en ions I ;. de la solution sera
tres faible, puisque toujours le produit de la concentration des
anions par la concentration des ions H ;. seva égal & unc-cons-
tante K multipliée par la concentration des molécules non disso-
ciécs. Par conséqnent, si nous ajoutons a la solution des ions H .,
c’est-a-dire un acide. la quanlité d’anions de ces indicateurs dimi-
nuera fortement, il se formera des molécules non dissociées et la
couleur de la solution sera correspondante (incolore pour la phé-
nolphtaleine, rouge pour le tournesol, rouge pour le methylorange,
-ete.). Au contraire, si nous diminuons la quantité d’ions H ., ce

() Ostwarp. -— Die Wissenschaftlichen Grundlugen der analytischen Chemie,
Leipzig, 1894.
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que nous pouvons faire en ajoutant une base i la solution, la disso-
ciation de I'indicateur augmentera et la solution prendrala couleur
correspondante i I'anion. 1l est donc évident que la sensibilité d'un
indicateur est en rapport avec son degré de dissociation. Veut-on,
par exemple, titrer une solution d’un acide fort, on devra employer
un indicateur trés peu dissocié (par exemple phénolphtaleine) et
titrer avec une base forte; pour titrer une base faible on se servira
d'un Indicateur plus fortement dissocié¢ (par exemple methylorange)
et d'un acide fort; si on a & titrer une base forte on devra, au con-
traire, prendre un indicateur peun dizsocié et enfin pour titrer
un acide faible on employera un indicaleur plus dissocié (methy—
lorange). 11 suffit, en effet, de sc représenter les conditions d’équi—
libre entre les ions H _, Ol _ et les ions de I'indicateur et de la
base ou de Vacide titré. On comprend aussi facilement que les
données fournies par différents indicateurs ne se correspondent
pas (7).

On peut le montrer par des cxpériences trés simples que voici :
une solution faible d’ammoniagne est colorée en rouge par deux
gouttes de phénolphtaleine; sl on ajoute un volume égal d’'une so-
lution & 10 °/, de sulfate d'ammoniaque ou d'un sel d’ammoniaque
quelconque, la solution devient incolore, mais elle bleuit encore le
papier lournesol.

De méme une solution d’acide acétique est colorée en rouge par
le méthylorange ; en additionnant un volume égal d’une solution
d'un acétate quelconque, par CH,CO,Na, la solution virc au jaune.
L’explication de ces fails est évidente, elle découle de 1'étude du
chapitre relatif aux équilibres entre les ions et les molécules, ol
nous avons montré que I'addition d’un sel d'un acide faible dimi-
nue heaucoup P'acidité libre de la solution de cet acide.

Cette théorie des indicateurs permet également de prévoir que
toutes les fois qu'une solution d'un’acide ou d'une base ne con-
tiendra pas d’ions Il ou OH_. Dindicateur ne changera pas;
ainsi le papier bleu de tournesol bien sec ue rougil pas dans 1'acide
sulfurique ou I'acide clilorhydrique bien pur; la phénolphtaleine
ne réagit pas aux bases dans 'alcool pur, le papier tournesol sec
ue rougil pas lorsqu’on le plonge dans la solution d'un acide

(1) Voir pour plus de détails le livre de Graser. — ladicatoren der Acidime—
trie und Alkalimetrie. Wiesbaden, 1qo1.
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(surtout d'un acide faible) dansla glycérine pure, etc. on peut ainsi
trouver tant d’exemples que I'on veut, il suffira de réaliser les con-
ditions dans lesquelles un acide ou une base n’est pas dissocié.

39. Changement de 'acidité ou de I'alcalinité parl'addition
d’'un sel neutre. — Lorsqu'un acide agit sur une réaction chi-
mique par son acidité libre, c’est-a-dire par la teneur en 1ons II .,
on peut facilement changer la concentration de ces ions et la réduire
A4 un minimum, sans toutefois la rendre neutre ou alcaline; il suf-
fira, en effet, d’ajouter & cette solution un sel neutre d'un acide
faible par exemple un acétate quelconque. Les ions H . se trou-
vant en présence des ions Cl1,CO,_ se combineront particllement
pour donner des molécules d’acide acétique et 1'acidité libre sera
ainsi diminude. Dans la chimie analytique on fait souvent emploi de
ce procédé. Expliquons, comme dernier exemple se rapportant aux
acides, ce qui se passe dans la précipitation d'un métal, par exemple
du Zn, par ’hydrogéne sulfuré. La solution d’un sel de Zn contient
surtout des ions Zn 4. 4, le sulfure de zinc est trés peu soluble dans
I'eau, et I'hydrogene sulfuré est trés peu dissocié en jons If, et
S _ _; en introduisant 11,8 dans la solution nous aurons la réac-
tion

Zny 4+ +IS+=2ZnS, + 2l .

cette réaclion est réversible, c'est un équilibre; doncle produit des
concentrations des corps qui sont A gauche est égal, 4 une cons-
tanie pres, au produit des concentrations des corps qui sont A droite
(Ia concentration de H . étant prise au carré & cause des deux
ions H ). Par conséquent il restera d’autant moins de Zn . 4
dans la solution que la quantité d'H,S sera grande et que la quan-
tité d’ions H | sera petite. Si la solution est trop acide (il s'agit de
son acidité libre)la précipitation ne sera pas totale ; pour diminuer
cette acidité libre on pourra donc ajouter 4 la solution de I'acétate
de sodium, et on verra que la précipilation sera bien plus forte.
C’est pour une raison analogue, facile 4 comprendre, que dans le
dosage des phosphates par 'urane on doit ajouter de l'acide acé-
tique plus de I'acétate de soude.

40. Réaction des fons. — Une application générale de la
théorie des ions & la chimie est fournie par I'idée que ce sont les
ions et non les molécules qui interviennent dans les réactions chi-
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miques des solutions d’élecirolytes ; par.conséquent les caractéres
des métaux et des acides que nous enseigne la chimie amalytique
sont des caractéres appartenant aux cations ou aux anions. Cette
théorie permet d’embrasser tout un ensemble de faits tsolés connus
en chimie et elle rend la chimie analytique plus simple & com~-
prendre et & retenir (*).

Puisque la réaclion caractéristique d’un métal ou d’un acide en
solution ne se produit que si ce métal ou acide est & I'état d’ion,
il s’en suit que toutes les fois qu'un élément reste compris dans un
ion complexe ou si la dissociation électrolytique est nulle la réac—
tion ne se produira pas. Exemples : un sel d’argent ajouté 4 une
solution d’un chlorure quelconque donne lieu 4 un précipité, la
réaction se produit entrc les ions Cl __ et les ions Ag . qui ne
peuvent pas subsister en présence I'un de 1'autre & cause de la faible
solubilité du chlorure d’argent; mais si la solution contient du
chlore compris dans un autre ion ou dans une molécule, la réaction
précédente n’aura pas lieu, c’est ce qui arrive pour les chlorates
(hion ClO,_), les acides chloracétiques, le platinochlorure (4 ion
PtCl, ), le chloroforme, le chloral, etc.

La réaction bien connue des sels ferriques de donner une colora-
tion rouge avec le sulfocyanure d’ammonium est caractéristique
des ions de fer Fe , 4 ., elle ne se produira pas pour les sels con-
tenant le fer dans un ion complexe, par exemple le ferrocyanure
de potassium ou un sel double de fer et d’alcali tel que 1'oxalate de
fer et de potassium (qui contient des ions Fe (G,0,), - ) le tartrate
et le citrate double de fer et de potassium ou ammonium. Remar—
quons que c’est précisément i cause de Ja présence du fer dans
Yanion complexe que ces derniers sels reslent dissous en présence
des albuminoides, par exemple dans le sang; les expériences faites
par les physiologistes sur 1'élimination du fer aprés les injeclions
de ces sels complexes sont donc bien & distinguer de celles qui
consisteraient & introduire dans l'organisme des sels ferriques
{c'est-A~dire contenant en solution des ions Fe ;. . + ).

(1) On trouvera un exposé complet de toute la chimic analytique basée ainsi
sur la théorie des ions dans les deux ouvrages suivants : Ostwawp. — Die
wissenshaftlichen Grandlagen der analytischen Chemie. Leipzig 18g4, 3° édition,
1903, trad. frangaise. — BorTER. —— Grandriss der qualitativen Analyse vom
Standpunkte der Lehre von den Ionen. Leipzig, 1gos,

Hexrt, — Cours de Chimie Physique 8
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Enfin, I'étude de la solubilité et de 1'équilibre entreles ions et les
molécules nous a montré que I'on pouvait facilement prévoir quels
sont les électrolytes qu’il faut ajouter & une solution saturée dun
corps donné pour augmenter ou diminuer sa solubilité ; nous en
avons donné plusieurs exemples dans le chapitre précédent. Il en
est de méme des conditions qui permettent d’augmenter ou de di-
minuer la concentration d’un ion déterminé dans une solution; ces
condilions feront évidemment augmenter ou diminuer la réaction
caractéristique de I'ion étudié. La plupart de ces exemples ne peu-
vent étre compris el surlout prévus que grice i application de la
théorie des ions, la chimie ordinaire étant incapable de les rat-
tacher & d’autres propriétés des corps.

II. — APPLICATIONS A LA BIOLOGIE

Dans I'étude des applications a la hiologie nous distinguerons
de nouveau, d’une parl, les applications de la méthode de mesure
de la conductivité électrique et, d’autre part, les applications de la
théorie des ions.

La mesure de la conductivité électrique est trés utile dans
beaucoup de cas en biologie, puisqu’elle permet de faire une ana-
lyse globale trés rapide de la partie saline des liquides ou tissus
organiques et donne un moyen commode, pour suivre la marche de
certains changements ou échanges, qui se passent dans des liquides
ou tissus de 'organisme. Donnons des exemples.

41. Etude des liquides de I'organisme. — Parmi les liquides
de 'organisme celui qui a été surtout étudié par les méthodes phy-
sicochimiques et en particulier par cclle de la conductivité électrique
est le sang, soit pris en totalité, soit seulement la partie liquide
serum et plasma, séparée des globules et de certains albuminoides

Les recherches de Stewart ('), Bugarsky et Tangl (*), Roth (*)

(1) Stewant. — Journ. of the Bosion Soc. f. med. Sc. 1897, Jowrn. of Phye
siol. 24, 1899, p. 356.

(2) Bueansxy et Taner., — Pfiig. Arch. f. Physiol. 72, 1898, p. 531.

(*) Rora. — Centralbl, f. Physiol. 18¢7. Virschow’s Arch. 1897.
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Oker-Blom (1), Viola (*), Dongier et Lesage (*), etc., ont montré
que la conductivité électrique du serum est une constante trés fixé
pour des animaux de méme esptce, mais que la conduclivité du
sang lotal pouvail varier chez un méme animal et que ces varia-
tions ¢taient en rapport avec la proportion des globules et de la
partie liquide; elles permettent donc de déterminer le volume
occupé par les glohules. Ainsi, par cxemple, Bugarsky et Tangl
trouvent comme conductivilés spécifiques et abaissements du point
de congélation du sérum de différents animaux les valeurs sui-
vantes :

Sérum de cheval, . . , k= 0,01023 A = 0°,558
» chien , . ., . 0,0110T 0°%,597
» beuf . . . . 0,01053 0°,611
» porc . . . . 0,01073 0%613
» mouten .. . . 0,01129 0°,618
» chat ., . . - 0,01141 0°,633

Pour déterminer le volume occupé par les globules rouges dans
le sang Oker-Blom remarque que la partie qui conduit ’élec-
tricité est le liquide compris entre les globules; I'élude de la con-

Rapport Volume de globules
Conductivités de la conductivité rapporté
du sang du sérum i 100 du volume
a cello du sang total
0,0066 1,23 11,4 9%/,
0,0057 1,43 18,1 »
0,0048 1,70 26,3 »
0,0043 1,90 31,8 »
0,0036 2,23 38,4 »
0,0033 2,44 42,2 »
0,0026 3,07 51,0 »
0,0023 3,5¢ 56,1 »
0,00196 5,21 61,6 »

ductivité des suspensions de sable ou des émulsions d’huile lui
monire, qu’il existe un rapport déterminé entre la conductivité
tlectrique ct le volume occupé par les grains de sable dans la sus-

() Oxer-Brom. — Pjlig. Arch. 79, 1gvo0.

(?) VioLa. — Rivista veneta di seience mediche, 101,
(*) Doncren et Lesace. — C. R, Acad. d. Se. 1g0a.-
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'pension totale; ce rapport reste constant dans une certaine région
moyenne, mais il varie, lorsque le volume occupé par les grains est
4rop grand. En appliquant au sang, onétablit d’abord lcs valeurs
-du rapport entre la conductivité du sérum et celle du sang total
ppour différentes proportions de globules et de sérum, on obtient
-alnsi une table qui permet de calculer pour un sang donné le
‘volume occupé par les globules, lorsqu’on aura déterminé la con-
-ductivité du sang total et celle du sérum oblenu par centrifugation.
Voici d’apres Oker-Blom () les rapports des conductivités du sérum
-et du sang total et les volumes occupés par les globules. (Voir le
tableau de la-page 115).

Il est évident que I'on pourra, par conséquent, se servir de cetle
‘méthode pour déterminer les variations du volume occupé par les
globules sous I'influence de différentes conditions; c’est une étude
qui a été faite par Oker-Blom et qui sc rapporte directement aux
mesures d'isotonie, dont il sera question plus loin.

42. ¥ichanges entre les cellules et les liquides environ-
nants. — La question de la sortie et de la pénétration de certaines
-substances 4 l'intérieur des cellules, question qui joue un rble si
Amportant en biologie, peut &tre étndiée facilement dans certains
cas par la mesure des conductivités électriques ; des études de ce
genre ont été faites par Oker-Blom (*), Calugareanu et V. Henri(’)
pour les globules rouges. Lorsqu’on place des globules rouges dans’
des solutions de concentrations différentes, au-dessous d’une cer—
taine limite les globules perdent leur matidre colorante {(mesures
d’isotonie de Hamburger, voir plus loin); la mesure de la conduc-
divité électrique permet d’étudier quantitativement la sortie des
<lectrolytes qui se produit dans ces conditions. En plagant des
globules rouges dans des solutions de saccharose de différentes
«concentrations et en centrifugeant aprés un contact de 15 minutes,
-on obtient un liquide dont on détermine la conductivité électrique
et dans lequel on dose (colorimétriquement) l'oxyhémoglobine.
Voici un exemple : on ajoute & 5 centimétres cubes d’une solution

(1) Oxer-Brom, — Pliigers Archiv. Vol. 79, 1900, p. 5a7.
(2) Oker-Brom, — Pflig. Arch. 7g et 80, 1go0.

(*) Cavvcaneanu et V. Henar. — C. R. Acad. des Sec. 1902.
— These Faculté des Sc. de Paris, 1goa.
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de sucre 0,5 de globules rouges de chien ; la durée de contact est
seulement de quelques minutes.

Concentration Conduclivités Proportion .
\ . Proportion
de spécifiques d'électrolytes , ; .
. L L d’oxyhémoglohine
la solution des liquides abandonnés - ,
, . . abandonnée
de saccharose aprés centrifugation | par les globules
82,- 0/, 0,000209 24 °/, rien
43,76 » 0,000316 36 » 4 %,
40,33 » 0,000490 56 » 36 »
36,83 » 0,000547 63 » 68 »
32,32 » 0,000787 9o » 78 » :
29.81 » 0,000806 92 » g1 » ;
26,25 » 0,00082) 9o » 95 » )
22,80 » 0,000850 g8 » 100 » :
Eau distillée 0,0008068 100 » 100 » >

On voit done que les globules rouges abandonnent leurs élec—
trolytes dans une proportion diftérente de celle de I'oxyhémoglo—
bine, et méme, lorsque la matiére colorante n’est pas du tout aban--
donnée, les globules rouges laissent échapper au dehors une quan-
tité déji notable de sels.

C’est encore la méme méthode qui permet de montrer quantlta_.
tivement que des globules rouges placés dans des solutions con—
centrées de certains sels se chargent de ces sels.

43. Etude de la perméabilité des membranes. — La per—
méabilité de différentes membranes animales pour des sels différents
est une question importante qui peut difficilement étre étudiée paz-
des méthodes directes de mesure de la diffusion; au contraire,.
I'emploi de la mesure de conductivité élecirique permet de déter—
miner cette perméabilité trés simplement et de suivre en méme-
temps ses variations sous l'influence de différentes actions. La mé-
thode a €té élaborée par Galeotti; (*) elle consiste & séparer, dans un
vase décomposable, les deux électrodes par une membrane et &
déterminer I’augmentation de la résistance élecirique produite ainsi-

(1) Gaveortt. — Untersuchungen iiber die Permeabilitdt der thierischen Mem-
branen. Zeit. f. phys. Chem. Lo, 1903, 481-497.
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par cetle membrane ; la théorie montre que celle augmentation de
résistance peut servir de mesure du degré de perméabilité de la
membrane pour l'électrolyte de la solution. Plus celle augmen-
tation sera grande, plus la perméabililé sera faible. Donnons
quelques exemples numériques ; le tableau suivant contient les
augmentations de*la résistance élecirique (en °/)) produites par
I'interposition d’une membrane fraiche, ou bien d’'une membrane
soumise & I'action du chloroforme :

Vessie de tortue Ceecum de lapin 'fl?l};f)lo(ti}fxisi:f
L S NI B o N e I N oy
Sels 3 8 2
@ E < E T« E
e 8 5 & el £
- E] 3 e E 2
& o & < =] °
5 G G
NaCl . & o .| 77.d 6,6 29,5 2,9 25,2 0,0
NaFl . . . . 50,1 2,1 104,5 3,6 43,4 2,4
KaGr. ... . 57,8 — 100,7 5,0 32,5 8,8
NH G ., 87,6 — 74,3 49 27,5 —
Na,850, . . 112,7 4,6 146,6 7,9 41,7 8,8
K,G,0, v o o] 71,7 4,8 99,0 91 83,9 4.4
(NH .80, . | o8,1 5.0 14g,2 4,3 59,9 25,0 (9)
CaGl, . . . .| 69,2 459 87,9 8,1 85,9 14,7
MgS80O,. . . .| 54,9 — 4.8 4,0 43,6 2,5

L’examen du tableau précédent montre, entre autres combien
I'action du chloroforme est forte : les membranes deviennent
beaucoup plus perméables; remarquons qu'au point de vue histolo-
gique on ne lrouve absolument aucun changement.

44. Etude des tissus de l'organisme. — Tandis que pour
I'étude des questions précédentes d’autres méthodes, que celle de
la mesure de la conductivité électrique, pouvaient encore éire ap-
Pliquées, dans I'étude des tissus et de leur variation dans différentes
conditions, en particulier par I'épuisement ou par la mort, nous ne
possédons en biologie qu’une seule méthode, celle de la mesure de-
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la conductivité électrique. G'est encore & Galeotiti (*) que l'on doit
des recherches trés intéressantes sur ce sujet. Donnons un seul
exemple qui est relatif & la variation de la conductivité électrique
de différents tissus aprés la mort ou aprés un travail intense. La
mesure est faite par la méthode de Kohlrausch, comme électrodes
on peut se servir de deux petits couteaux triangulaires en platine
platiné, fixés & une distance déterminée l'un de Yautre et que l'on
enfonce dans l'organe étudié. Voici d’abord, comme exemple, les
valeurs des conduclivités spécifiques (multipliées par 10 000 pour
ne pas meltre les zéros) du foie d'un lapin tué, la température res—
tant bien fixe :

Immédiatement apréslamort . . . . . . . 26,
20 minules » » C e e e e 20,3
45  » ”» » e e e e e . 18,6
9 heures » » e e e e e e 17,7
5 » 3Jom, » » e e e e 17,0
7 0w » » e e e e e 16,9
8 » ” » P 20,5
23 » » » e e et e 29,5
28  » » » e e e e e 46,3

On voit que la conductivité diminue d’abard et puis augmente
de plus en plus. Cette diminution de la conductivité électrique est

-
Tissus Production Conductivité| Conductivite Rapports
de la mort avant aprés
Rein de chien . . . spontanée 226,0 132,3 0,58
» de cochon d’Inde » 252,92 166,0 0,65
» de chien . . . » 263,0 | 1670 0,63
» » . . .| chauffage A 6o° 421,0 250,0 0,39
» » . . ' congélation * 242,0 141,0 0,58
Foie de chien . . . spontande 62,9 39,7 0,52
» » . . .| chauffage & 60° 65,2 35,5 0,34
Foie de tapin . . . » 27,3 12,6 0,46
» de cochon d’Inde|  congélation 744 35,6 0,47
Poumon de chien. . spontande 54,4 A4 4 0,81
»  delapin. .} chauffage a 6o° 53.1 A3, 1 0,81
» de chien . . congélation 54,4 38,7 0,71
Langue de chien . . spontanée 204,0 161,75 0,79
» » . .| chauffage & 60° 198,3 144.5 0,72
(1) Gaveoryi. — Ueber die elekirische Leilfihigheit der thierischen Gewebe,

Zeit. f. Bioloyie, 25, 1902, p. 28¢-340 et 27, 1903, 65-78.
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absolument générale et s’observe pour les tissus Lrés différents, quel
que soit le moyen employé pour provoquer la mort de ce tissu,
Voici un tableau qui contient les résultats dans lesqucls la mort du
tissu éludié était, soit spontande, soit produite par élévation de ce
tissu & 60°, soit, enfin, par congélation. La dernitra colonne indique
dans quel rapport diminue la conductivité électrique aprés la mort
des tissus, (Voir le tableau de la page 119g).

Les expériences faites avec des muscles permettent de suivre la
variation de la conductivité et la vitalité du tissu déterminée par
son excitabilité. On trouve que la conductivité diminue 3 mesure
que l'excilabilité¢ diminue ; quand le muscle n'est plus excitable elle
atteint sa valeur minimum, et, st on atlend plus longtemps, on voit
qu’elle commence & augmenter, phénomeéne secondaire dit & I'ac-
tion de détérioration du tissu par putréfaction ou par autalyse.
Yoici un exemple pour les muscles de la cuisse de la grenouille

Audébut . . . . K =253 contraclilité normale
¢ heuro aprés . . 23,0 » »
4 heures aprés ., 19,3 » diminuée
9 » » .o 17,2 » trés faible
29 » » .. 14,7 pas de concentralion
26 » » .. 15,3 »
39 » » . . 16,0 »
46 » » .o 33,4 »

Enfin, lorsqu’on épuise un muscle par des contractions répétées
pendant a5 ou 3o minutes, la conduclivité de ce muscle diminue,
et en laissant reposer clle reprend sa valeur primitive :

Audébat . ., . . . . . . . . . . K=n2q7
Aprds 30 minutes d'excitation , , . ., . . 24,8
Aprds o heures derepos. . . . . . . .| 30,3

45. Applications de la théorie des ions. — La théorie des
ions a rendu de grands services & ’étude de toute une séric de pros
blémes de biologie. La discussion de la composition des liquides
nutritifs, de la toxicilé de certains sels métalliques et de la variation
de cette toxicité par I'addition de différents corps, de 1'alcalinité ot
de Tacidité de différents liquides de l'organisme, du degré et de
P'origine de cette alcalinité ou acidité, de toute une séric de pro-
blémes relatifs & la formation des précipités minéraux ou organomé-
tallique dans certains endroits de 'organisme, a été considérable-
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ment éclaircie par I'application de la théorie des ions ; enfin I'étude
des solutions colloidales et des réactions auxquelles elles donnent
lieu, qui sont d’une importance capitale pour la biologie, n’a pu éire
approfondie que grice & la théorie des ions. Et on peut bien affirmer,
que la théorie des ions permettra d'analyser et de comprendre les
innombrables faits d’électricité animale accumulés en biologie.
Nous n’entrerons ict ni dans ’étude de Vacidité el de Yalcalinilé, ni
dans celle de I'électricité animale, puisque ces questions seront
examinées apres le chapitre sur les forces électromotrices de piles ;
de méme l'application de la théorie des ions aux colloides sera
trailée dans un chapitre spécial réservé aux solutions colloidales.
Ici nous donnerons seulement quelques exemples isolés, relatifs
aux liquides nutritifs et & la toxicité des sels.

Action des ions sur les organismes. — L’analyse de la toxicité
de différents sels mélalliques, des acides et des bases a été considé-
rablement éclaircie grace & I'application de la théorie des ions. En
¢tudiant l'action antiseptique des sels de mercure et d’argent, des
acides et des bases Dreser (*), Kahlenberg et True (%), Ieald (%),
Poul et Krénig (*) ont établi un paraléllisme entre le pouvoir anti-
septique et le degré de dissociation électrolytique des solutions
employées. Ces premitres recherches ont ¢té reprises ensuite par
un grand nombre d’auteurs qui les ont confirmées et élenducs &
d’autres sels. Nous ne citerons que deux parmi ces éludes, celles
de Maillard (*) et de Bial {¥).

L'étude de l'aclion antiseptique de différents sels de mercure
vis-3-vis des bactéries (bacillus anthracis, streptococcus, pyogenes
aurens) montre qu’elle est d’autant plus forte que la dissociation
de ces sels est plus forte, c’est-a-dire que la solution contient plus.
d’ions mercure. Ainsi, par exemple, le cyanure de mercure est beau-

(1) Dreser. — Arch. f. experim. Pathol. u. Pharmakol. 32, 1893.

(*) Kaniexserc et Tave. — On the toxic action of dissolved salls and their
electrolytic dissociation. Botan. (Gazette. 1890.

(?) Hearn. — On the toxic effects of dilute solutions of acids and salts npon
plants. Botan. Gaz. 18g6.

(*) Pavw et Knonig. — Ueber das Verhalien der Baclerien zu chemischen Rea-
gentien Zeit. f. phys. Chem. XX, 1898,

(®) Martanp., — De lintervention des ions dans les phénomenes biologiques.
Journal de Physiol. et de Path. générale, 1899.

(5) Buar. — Ueber die antiseptische Funktion des H-Ions verdiinnter Sduren.
Zeit, f. phys, Chem. XL, 1902,
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coup moins dissocié que le bromure ; et cedernier moins que le
chlorure, Paul el Kriniy trouvent qu’aprés une action de 20 ou
85 minules, il peut se développer les nombres suivants de co-
onies :
Hg(l, 2 é normale aprts 20 min. 7 col. apris 85 min. o col.
HgBr, &

) » » 35 » » » o »

S

HgCyad - » » »o e » » » 33 »

Il résulte de celle hypothése que toute action qui diminue la
concentration des ions Hg . , doit aussi diminuer le pouvoir anti-
septique de la solution. D’aprés ce que nous avons vu dans les
chapitres précédent, on peul diminuer celle concenlration, en
ajoulant & la solution d'un sel de mercure un sel ayantle méme
anion ; par exemple en ajoutant 4 une solution de HgCl, un chlo-
rure quelconque, on diminuera la concentration desions Ilg, .,
on devra donc diminuer le pouvoir antiseptique. ('est ce que I'ex—
périence confirme complélement, ainsi qu'on le voit d’apres
T'exemple suivant :

HgCl, '1176 normale aprés 6 minutes d'action . 8 colonies
HgCl, » » 4 NaCl . » . 32 »
HgClh » »  +NaCl Y'% » » .. 124 ¥
N -1 3
HeCl; »  » 4 NaCl % » . e 282 »
HgCl, » »  4aCld, . .. 382
HgCl, » » 4+ NaCl 1‘6;3 » » . - 803 »
HgCl, »  » 4+ NaCl %(6) » » . 1087 »

Cette action de I'addition du chlorure de sodinm n’est pas uni-
quement dile & une diminution de dissociation HgCl, par suile de
1a présence des ions Cl, mais aussi & la formation d’ions complexes
provenant du sel Na,lgCl,.

Le mercure n’est donc toxique qu’a I'état ionisé. Il en est de
méme des sels d'argent, de cuivre et d’autres métaux lourds. Citons
une expérience de Maillard daus laquelle il fait pousser du Peni-
cillinm sur un liquide nutritif, additionné de différentes quantités
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de sulfate de cuivre; pour diminuer la concentration des lons
Cu, , il ajoute des quantités croissantes de sulfate de sodium :

grﬂmmes
I < - . :
CuS0, 5 normale, aprés 35 ]. le poids de la culture est de  o,0116
o 1
Cu80, % » » » » » » 0,0442
I .
CuS0, x » » » » » » 0,000%
1
CuS0O, 7 » » » » » » 0,0049
F t
CuSO; 1o +NaxS0; 5 n » » » » 0,0727
I . 1 .
CuSO; 75 1+ Na:S0, =1 » » » » 1,5582
1 . 3 !
CuS0, e + Na,80, on » » » » 2,1771

Pour l'action des acides ct des bases sur les organismes, des ex-

périences d’'un grand nombre d’auteurs montrent que I'inlensilé
e cette aclion dépend directement de la dissociation des acides ct
des bases, c'est-3-dire de la concentration des ions H , et des ions

OH-.. Ainsi, par exemple, Paul et Krinig trouvent les nombres

suivants de colonies aprés Taclion des bases :

KO  sol. normale .

NaOH »
LiOH » .
ANH, 011 »

31 colonies

33 »
VA
@ »

Ces nombres correspondent bien aux degrés de dissociation de
-ces bases, I'ammoniaque étant beaucoup moins dissocié que les trois

.autres bases.

| (01 T 0,00166 norm. 20  constante d’affinité = 100
ncr ... 50,0025 » 3 » »
HCl .. . 0,0033 » ) » »
Hcr . .. 0,006  » 0 » »
HNO; . . . 0,00166 » 29 » 99,6
HNO, . . . 0,0033 » G » »
H,80,. . . 0,00166 » 30 » 65,1
H,80,... . 00,0025 » 5 » »
HCOOH . . 0,004 » 41 » 1.7
HCOOH . . 0,6068 o - 10 » »
HCOOH . . 0,01 » A » »
CH,COOH . 0,016  » 43 » 1.4
CH,COO0H 0,033 » 7 » »
CH;CO0H . - 0,05 » 4 » »
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De méme pour l'action des acides sur la levare Bial trouve un
parallélisme complet entre la force des acides, c'est-a-dire leur
dissoclation et 'intensité de 'action. Les nombres suivants repré-
sentent les intensités de la fermentation alcoolique provoquée par
Ja levure soumise & V'action de différents acides ; nous rappelons en
méme temps les valeurs des « constantes d’affinités » de ces
acides. (Voir le tableau de la page 123).

1l résulte de ces faits que I'addition d'un scl neutre d'un acide
faible diminuera beaucoup Vaction toxique d'un acide. Voici quel-
ques exemples pris dans le travail de Bial.

HCoonm ., . 0,0IT., + + « &« &+ &« 2 & + 4
HCOOH . . a,0or + HCOONa 0,3 n. . . . . 57
CH3;COOIT . 0,020 Moy .« . . . e e e 12
CH3COOH . 0,025 n, + CH,C00Na 0,025 n. . . 45

Un autre groupe de recherches sur I'action des lons sur les or-
ganismes est relatif au role joué par les ions comme éléments
nécessaires et méme indispensables 4 la nutrition et & la vitalité de
certaines cellules animales ou végétales. Ces recherches onl é1é en-

100 ¢. ¢c. NaCl pormale. . . . . . 4 . . [

100 » NalNOs

x

P ¢

5

8

5

8
100 »  NaCl g » + 2 ¢. c. GaSO, é n. . . 20
100 » NaCl g » + 4 » CaSO, GLQ n, . . 75
100 » NaNO, Z » + 4 » Ca(NOy)» é n. . 15
100 » NaCl ;53 » +2 w» BaCln.. . . . go
100 » NaCl g » 42 » MgChn. . . . 7%

- 5

roo »  NaCl 2 » + 2 » Srll, TZS n,. . . 9o

=4
oo »  NaCl g » +=2 » CoCl gn.-- - - B8
o0 » NaOl 5 » 42 » AlChm - . 39
100 » NaCl g » +2 » Cra(SO‘)a QLG n. 10
1o »  CaNO,), ;; » e e e e e e e e 0
100 »  CGa{NOy), % » +2cc. KGla5n.. . - Jo

100 » Ca(N()-,,\.zé— » 4+ 8 » NLG25n . . 2
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treprises et développées par Loeb et ses éleves, et elles ont donné
lieu & un développement trés important d’une branche de la bio-
logie générale. Des expériences faites sur les muscles des vertéhrés
et des invertébrés, sur le coeur, sur le développement des coufs
d’oursins, d’astérides, de holothuries et de certains poissons (Fun-
dulus), enfin sur la durée de vie des animaux marins entiers
(Gamarides) montrent que le liquide nutritif le mieux approprié
doit contenir toujours un mélange de cations monovalents et de
cations polyvalents. Un liquide contenant seulement du NaCl est
souvent tout aussi toxique que l'eau distillée ou une solution de
saccharose ; de méme si le liquide nutritif ne contient que des sels
de Ca, Mg, Sr, Ba, Al etc., il est tout aussi toxique. Il faut qu’il
y ait mélange de sels de métaux de valences différentes. Voici
par exemple, les nombres °/, d’ceufs de Fundulus qui se sont
développés dans des solutions différentes. (Voir le tableau de la
page 124).

La quantité d’ions bivalents qu'il faut ajouter & une sclution
donnée, ne contenant que des cations monovalents, est bien déter—
minée ; si on dépasse cette limite, le liquide devient de nouveau
moins apte & Ia vitalité des ccllules. Le tableau précédent montre
nettement qu’il faut ajouter beaucoup moins de cations trivalenls
(Al, Cr) que de cations bivalents pour ncutraliser l'action toxique
des cations monovalents. Il y a dans ce fait une analogie immé-
diale, qui s'impose, avec Paclion sur les colloides des ions de
valences différentes.

Citons enfin une expérience de Loeb sur la durée de vie de
Gammarides dans des solutions différentes que voici :

100¢c. c.eandistillée . . . . . . . . . 25 minules
100 » NaCl % Moy v s e s e e e 25 »
10 » NaCl g n.+4+goc.c H,O . . . . fo  »

10 » NaCl g n. +go » IO+ o2c c

3
Kd 2 n. -+ o,1 c.c. CaCly g 1. 300 D
10 » Na(]l%n. 4 go c. ¢ H,0 + 2 ¢ ¢
) .3
KCI%D. + 1 ¢c. €. CaCly g - ' »
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Ici encore la présence d'ions Ca augmente la durce de la vie
de dix fois (').

C’est la théorie des ions qui a permis de comprendre et d'inter-
préter ces expériences, aiusi que nous le verrons dans le chapitre

sur les colloides.

46. Action des ions sur les terminaisons nerveuses. —
L’excifation des termipaisons nerveuses des nerfs du golGt peut
étre produite par des solutions d’acides, de bases et de sels; en
cherchant les limites inférieures des dilutions qui provoquent
une sensation gustative FHiber et Kiesow (*), Kahlenberg (*) et
Richards (*) ont reconnu qu’il existe un parallélisme entre la
dissociation électrolytique et la position de cette limite infé-
ricure. Il en résulte que ce sont les ions qui agissent dans ces cas
sur les terminaisons nerveuses et que toute action qui diminue la
dissociation | ¢lectrolytique de 1'électrolyte actif, diminue égale-
ment U'excitation produile sur les orgapes du gott.

{!) Les travaux de Loer sont publids dans YAmerican Journal of Physiclogie,
1902, 1903, 1904 et dans le P’fliger’s Arch. fiir. Physiologie, 189g-1904.

(2) Hosew et Kiesow. — Zeitsch. f. physik. Chem. a7, 1898.

(3) Karcensere. — Joarn. of physik. Chemistry. 4, 1899.

() Ricuaros. — Amer. Chem. Journ. 20, 1898.
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CHAPITRE VI

OSMOSE ET PRESSION OSMOTIQUE DES SOLUTIONS

47. Définitions de l'osmose et de la diffusion. Pression
osmotique. Membranes hémiperméables. — Placons dans un
vase cylindrique une solution aqueuse d'un corps "quelconque, el
versons avec précaution de 'eau au-dessus, de fagon que la limile
de séparation A soit nette, En laissant le vase & une température
bien constante, on voit que bientdt la surface de séparation A cesse

d'étre nette; si on préléve alors une portion de

I'eau de la couche supérieure, on y trouve une
certaine quantité du corps dissous dans la solu- ——— ¢
tion AB et de méme on voit que la concentra- ——
tion de cette solution diminue. 1l s’établit done oo

1 1 hiv — /::
deux changements dans ce systéme : d’une part, =]
le corps de la solution se propage ou, comme on ——=IB

dit. diffuse dans l'eau et, d’autre part, de I'ean Fig. 8.

vient pénétrer dans la parlie inférieure et diluer

ainsi cette solution ; ces deux courants de diffusion se produiront
jusqu’au moment o les deux couches AC et AB présenleront
une méme composition, la solution sera alors bien homogeéne et
Péquilibre sera établi.

Par conséquent, toutes les fois qu'une solution aqueuse quel-
conque sera en contact direcl avec 1'eau, il se produira une diffu—
sion du corps dissous de la solution vers l'eau et une diffusion de
I'eau vers la solution. Il y a & ce point de vue une analogie com-
pléte avec les phénomenes de diffusion des gaz; meitons en rapport
deux ballons A et B contenant I’un A un mélange d’oxygéne et de
gaz carbonique et l'autre B seulement de I'oxygéne a Ja méme
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pression et température nous verrons; aprés un temps suffisam-

ment long, que les gaz de ces deux ballons auront la méme compo-

sition, de I'oxygene aura diffusé de B vers A et du gaz carbonique
-de A vers B ; ici aussi il y a deux courants de diffusion.

Supposons que les deux ballons A et B aient le méme volume,

-que dans A nous ayons au début un mélange de g volumes oxy-

gene - 1 volume CO, et dans B seulement de

I'oxygéne (10 volumes); aprés les échanges de

0 B diffusion on trouvera en A g volumes et demi

1 A .
0, + 5 volume GO, etdans B le méme mélange;

par conséquent la proportion de GO, qui aura

diffusé de A vers B est égale & bo °/y, tandis que

la proportion d’oxygene diffusée de B vers A est
0+C02 A dgaled b °/,; donc, si la proportion des deux
- gaz dans le mélange est trés inégale, le phéno-
Fig. o. méne le plus apparent sera surtout la diffusion
de 'un de ces gaz.

Dans le cas de la solution d'un corps dans 'eau la quantité de
<e corps sera, en général, heaucoup plus faible que celle de 1'eau,
(d’autant plus que l'on devra comparer les quantités moléculaires)
et la diffusion fera varier la quantité du corps de la solution dans une
proportion beaucoup plus forte que la quantité de I'eau; on pourra
donc dans les cas de solutions, peu concentrées négliger, au point de
vue pratique, les cifets de la ditfusion de 1'eau et envisager le phé-
nomeéne comme si le corps dissous diffusait seul de la solution vers
Peau. En déterminant alors les quantités du corps qui auront
passé¢ de la couche inférieure dans la couche supéricure, aprés des
temps différents, on obtiendra une mesure de la vitesse de diffusion
-de ce corps dans I'eau; I'erreur que I'on commettra ainsi, en négli-
geant la diffusion de I'eau, sera faible.

Deux questions principales se posent maintenant : 1° quelles
-sont les forces qui agissent sur le corps dissous et sur l'eau et les
transportent ainsi dans ce double courant de diffusion ? Quelle est
pour une solution donnée la grandeur de ces forces ? Quelle est
Torigine de ces forces ? 2° Quelles sont les vitesses de diffusion
des différents corps P Ces vitesses peuvent-elles étre rattachées a
«d’autres propriétés de ces corps, et peuvent-elles &tre calculées
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d'avance ? Examinons d’abord la signification de chacune de ces
deux questions.

1* Considérons encore le cas des gaz. Quelles sont les forces qui
agissent sur l'oxygéne et le gaz carbonique dans I'acte de ditfusion ?
Afin de répondre & cette question, on doit se demander quelle force
il faudrait opposer & ces deux gaz pour les empécher de passer ainsi
par diffusion, Il est évident que pour pouvoir agir sur chacun de
ces gaz 1l faut séparer les deux ballons A et B par une cloison;
celte cloison pourra élre poreuse et par conséquent perméable aux
deux gaz, ou bien clle pourra étre formée
d'une membrane de structure particuliére
qui ne laissera passer qu’'un seul des deux
gaz (st on prend, par exemple, une mem-—
brane animale bien imbibée d’eau, elle ne
laissera, pour ainsi dire, passer que CO,,
loxygénc passera avec une lenteur extré-
mement faible). Supposons d’abord que
les deux gaz peuvent traverser la cloison
poreuse qui sépare les ballons B et A; on
pourra mainienant avoir en A et B des
pressions différentes ; pour observer les

Fig. 10.

différences de pression entre ces deux gaz,

supposons les deux ballons réunis par un tube recourbé conte-
nant du mercure dans la partie inférieure. La différence du niveau
a et b indiquera la différence des pressions en A et B.

Au début A contient un mélange de O, + CO,, B seulement de
I'oxygéne, de plus les pressions sont égales, donc les niveaux aet b,
sont sur la méme hauteur; la cloison laissant passer les deux gaz,
dés qu’on metira les deux ballons en communication, 1'oxygéne
commencera & diffuser de haut en bas et le gaz carbonique de bas
en haut. Mais, la vitesse de diffusion & travers des cloisons
porcuses est plus grande pour l'oxygénc que pour €O, (lo
rapport est ¢gal & 1,18), donc aprés un méme temps il
pénétrera en A plus d'oxygéne qu'il n’en sera sorti de CO,, la
pression dans le ballon A augmentera et on verra une dénivel-
lation du mercure; cette différence de hauteur entre les ni—
veaux a et b augmentera jusqu’d une certaine limite, puis elle
diminuera et lorsque I'équilibre s’établira les deux niveaux seront

Hexmt, —= Cours de Chimie Physique 9
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de- nouveau 4 la méme hauteur en méme temps que la composition
des gaz dans les deux ballons sera la méme.

Ne pourra-t-om pas empécher la diflusion de 'un des deux gaz
en établissant dés le début une certaine différence de pression entre
les deux ballons ? 1l est facile de voir que, si l'on veut empécher
I'oxygéne de diffuser de B en A, il faudra diminuer la pression de
Toxygéneen B, et on devra abaisser sa pression jusqu'd ce qu’elle
soit égale 4 la pression partielle exercée par l'oxygene dans le
ballon A ; donc entre les pressions des gaz de B et A il y aura une
différence qui sera ¢gale exactement & la pression partielle exercée
par CO, dans le ballon A (loi de Dalton). Telle est la condilion
qui dans le cas d'une cloison poreuse scra nécessaire et suffisante
(la température étant égale) pour cmpécher la diffusion de l'oxy-—
géne. On peut donc en conclure que la force qui fait diffuser 'oxy-
gtne de B en A est mesurée par la diftérence entre les pressions de
Uoxygeéne dans ces deux ballons, cette différence est du reste égale
4 la pression partielle de GO,. Il est évident de méme que la force
qui fait diffuser au début CO, de A en B est mesurée par la pression
partielle exercée par CO, dans A ; par conséquent, les deux forces.
sont égales entre elles (au début).

On peut s'opposer A la diffusion de I'un des gaz en séparant les’
deux ballons par une membrane qui ne laissera pas passer ce gaz,
mais sera perméable pour I'autre. Supposons, par exemple, que la
membrane C laisse passer l'oxygéne, mais est imperméable pour
CO,. Au début les pressions en B et A sont supposées égales. On
verra que l'oxygéne diffusera comme avant, le fait que CO, ne
peut pas traverser la membrane ne modifiera pas la diffusion de
l'oxygéne, par conséquent le niveau a sera plus bas que b et 'équi-
libre ne s’établira que lorsgue la pression partielle de I'oxygéne en
A sera égale A sa pression en B. A ce moment la pression totale en
A sera égale 4 la pression de I'oxygéne plus celle de CO,, donc la
différence entre les pressions en A et en B sera égale a la pression
partielle exercée par CO,.

- Il est évident que, sil'on veut s’opposer & la diftusion de'oxygtoe
de Ben A, il faudra dans ce cas également établir des le débuten A
une pression plus forte qu'en B, la différence devra étre telle que
la pression d’oxygéne en B devienne égale 4 sa pression partielle
en A, elle sera donc égale & la pression partielle de CO,. Telle sera
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la mesure de la force qui fait diffuser 'oxygeéne de B en A, lorsque
les contenus de ces deux ballons sont & ]a méme pression,

Etudions maintenant le cas des solutions; prenons comme
exemple une solution de saccharose & 2 °/,. Quelles sont les forces
qui fout diffuser le sucre de la solution dans I'eau et I'eau dans la
solution ? Suivons pas & pas le rai-
sonnement précédent relatif aux gaz.

Séparons la solution de I’eau par une

membrane; celle-ci sera ou bien per-

méable a l'eau et au sucre ou bien

elle ne sera perméable qu'a I'eau scu-

lement. Nous placerons doncla solu-

tion dans un appareil appelé osmo- \

métre formé d'un entonnoir allongé ":
muni d’un tube fin; on ferme la -
partie inférieure par une mem- p—
brane ; la solution est placée dans I'os-

IROLISOISNENNIINEN00II LRI

momeétre et on le plonge dans de 1'eau
pure B, la différence des niveaux a Fic
et b indiqueles variations de volume

et de pression de la solution A'pendant la diffusion. Cette diffusion
a travers membrane a été désignée par un nom spécial osmose
(@6uo¢ — impulsion) et on a désigné les deux couranls qui se pro-
duisent par les noms endosmose et exosmose.

Supposons donc d’abord que la membrane G est perméable a
I'eau et au sucre et qu'au début il y ait égalité de pression entre
A et B. La vitesse de diffusioh (ou d’osmose) de l'eau étant plus
grande que la vitesse de diffusion du sucre, l'eau pénétrera plus
vite en A que le sucre n'en sortira, on verra donc le niveau a
monter, c¢’est-A-dire la pression dans Vosmometre angmentera;
elle pourra alteindre ainsi une valeur assez forte (2-3 métres d’eau),
puis elle diminuera petit & petit, lorsque 1'équilibre s'établira la
composition du liquide en A sera la méme que dehors (en B) et
les pressions seront égales.

Ne pourrail-on pas s'opposer 4 la diffusion de l'eau de B en A
en exer¢ant dés le début une certaine pression i I'intérieur de I'os-
mométre ? Les expériences montrent que, en effet, on peut trouver
une pression telle que 1'eau ne diffusera plus de B en A et que
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seulement le sucre diffusera de A vers B (el & mesure que le sucre
sortira par diffusion de ’eau sortira également de A vers B). Celle
pression servira évidemment de mesure de la force qui fait diffuser
I'eau de l'extérieur dans la solutlion sucrée, elle est égale, dans
Yexemple présent, & 104 centimétres de mercure (presque une at-
mospheére et demie); elle est, comme nous le verrons, proper-
tionnelle & la concentration en sucre de la solution A. Par analogie
avec ce qui se passe pour les gaz, nous dirons que la force qui fait
diffuser le sucre de la solution dans I'eau a Ja méme grandeur que
celle qui fait diffuscr 'eau de B en A. (G’est un point qui sera dis-
culé).

Considérons maintenant le deuxiéme cas, celut ot la membrane
de I'osmomeétre ne laisse pas passer le sucre et laisse passer scule-
ment 'ean, c’est comme on dit une membrane hemiperméable ou
semiperméable. Si au début la pression en A et en B est la méme,
de Veau diffusera, le sucre ne pourra pas sorlir de I'osmométre et
la pression en A augmentera, le niveau a s’élevera de plus en plus,
mais & un certain moment il restera fixe et ne bougera plus, 1'équi-
libre sera alors établi; cet équilibre aura donc licu entre I'eau au
dehors et une solution de sucre dans A exer¢ant une certaine pres-
sion sur la membrane de 'osmomeétre. Il est évident que, pour em-
pécher dés le débutl’entrée d'eau dans I'osmométee, il suffira d’éta-
blir dts le début une différence de pression déterminée entre Uinté-
rieur et D'extéricur de I'osmometre. Cette différence de pression,
égale dans le cas présent & 104 centimétres de mercure, est appelée
pression osmotigue de la solution. Donnons done pour résumer la
définition de la pression osmotique d’unc solution.

On appelle pression osmotique d'une solution la pression que
doit exercer cetle solution sur la membrane hemiperméable d’un
osmométre pour resler en édquilibre avec U'eau extérieare. Nous dc-
signerons cette pression osmotique par la lettre 7.

Nous voyons donc ainsi, que la pression osmotique 7 d’une so-
lution mesure la force qui fait diffuser 1'ean, lorsque cetle solution
esl mise en rapport avec l'eau par I'intermédiaire d’une membrane
hemiperméable; cette force serala méme, si l]a membrane est quel-
conque, enfin nous verrons que dans le cas du passage sans mem-
brane on doit admettre encore la méme force. La force qui fait dif-
fuser le corps dissous de la solutlon vers I'eau devra étre admise
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égale aussi 4 la pression osmotique 7, comme nous le verrons
plus loin.

La mesure de la pression osmotique acquiert donc une impor—
tance capitale, et il est nécessaire d'¢tudier en ditails les méthodes
expérimentales employées, ainsi que les résultats obtenus. Disons
d’abord quelqties mots de la deuxiéme question, que nous avons
posée.

90 Vilesses de diffusion de différents corps. La force qui fait
diffuser les corps étant ainsi mesurée, on devra étudier si les diffé—
rents corps diffusent avec la méme vitesse, ou bien si ces vitesses
varient d'un corps & l'autre. Il est évident que, pour simplifier le
probléme, on devra prendre des solutions dans lesquelles les forces
de diffusion seront égales, c’est-d-dire des solutions qul auronl la
méme pression osmoligue. Pour étudier I'influence de la nature des
corps sur la vitesse de diffusion on fera appel & deux questions :
d’'une part, on devra chercher sila loi de Dalton, relative & la dif-
fusion des gaz (laquelle est inversement proportionnelle & la racine
carrée du poids moléculaire des gaz) s'applique aux solutions ;
d’autre part, on devra chercher, si d'autres forces appliquées au
corps dissous, ne peuvent pas les déplacer dans la solution, et com-
parer les effets de ces torces avec les résultats de la ditfusion ; or,
parmi ces forces nous savons que les forces électrostatiques font dé-
placer les ions avec certaines vitesses, une comparaison entre la
vitesse de diffusion et les vitesses de transport des ions s'impose
donc. Tels sont les principaux problémes qui nous occuperont
dans la suite.

48. BEtudes expérimentales sur l'osmose, antérieures aux
travaux de Pfeffer. — Les recherches sur 1'osmose se répar-
tissent en trois périodes : 1° Les études expérimentales et aussi
théoriques sur I'osmose faites avec des membranes animales ou
végétales; ces recherches, entreprises surtout par Dutrochet, ont
¢té poursuivies ensuite par un grand nowbre de biologistes et de
physiciens. Les membranes employées laissant passer 1'eau et le
corps dissous, on s'élait demandé dans quel rapport ils passent,
et quelles sont les influences qui modifient I'osmose. Cette pé—
riode comprend un nombre immense de recherches expérimen-
tales, mais il n'en est pas ressorti de résultats généraux, c'est une

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



134 PREMIERE PARTIE. ~— CHAPITRE VI

période de tatonncment et d'errements. 2° Un progrés considérable
dans1'étude de I'osmose fut accompli, lorsque Pfeffer reprit Iétude
systématique de I'osmose & travers des membranes actificielles que
Traube avait indiquées; le point essentiel de ces recherches est.
que la membrane ne laisse passer que I'eau, les deux courants de
I'osmose se réduisent ainsi & un seul, celul de 'eau vers la solulion
et, grice A cette simplification du probléme, Plefler réussit & mesu-
rer la force qui fait pénétrer I'ean par osmose dans une solution
donnée; il donne ainsi le premier des mesures de pression osmo-—
tique. C’est & la méme période que doivent &tre ratlachées les re~
cherches de de Vries et de Hamburger sur la plasmolyse des
cellules végétales et 'isotonie des globules rouges.

3° La troisieme période commence avec Van't Iloff qui donne
une étude théorique complete de I'osmose et rattache les mesures
de pression osmotique aux déterminations d'autres équilibres chi-
miques et physiques ; il apprend ainsi 4 calculer la valeur de la
pression osmotique d'une solution quelcongue. Nous allons étudier
ces trois périodes en détails.

Déja au milien duo xvie siéele Nollet (') décrivit une expé-
rience d’osmose consistant a placer dans de l'eau un vase rempli
d’alcool et fermé par une vessie; on remarque, au bout d’un cer-
tain temps, que la vessie se bombe, de I'eau pénélre dans le vase et
y augmente la pression. Fischer (*) et Parrot (*) décrivirent, au
commencement du xix® siécle, plusicurs expériences d’osmose,
mais ils n'en firent pas une étude systématique. C’est Dutrochel
qui le premier étudia avec soin les phénomenes de l'osmose et in—
sista sur I'importance de ces phénoménes pour la biologie. Les
principales recherches de Dulrochet sur 'osmose sont réunies dans
son livre paru en 1837 « Mémoires pour servir & I'histoire anato-
mique et physiologique des végétaux et des animaux, t. I, p. 1-99
de 'endosmose ». Dutrochet se servit dans ses expéricnces d'osmo-
meétres deformes différentes, formés d>un vase large et applali, fermé
d’un c6té par une membrane et surmonté d'un tube.

(") Norrer. — Recherches sur les causes du brouillement des liquides. Histoire de
Uacad. royale des sciences, 1748, p. ror.

(2) Fiscuer. — Ueber die Beschaffenheit der thierischen Blase. Gilbert’s Ann.
1822, p. Joo,

(*) Pannor. — Grandriss der theoretischen Physik, 1811,
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Dutrochet démontre 1'existence de deux courants osmotiques
qu'il appelle endosmose et exosmose ; il étudie quantitativement la
vitessc d’ascension de la colonne dans I'osmometre et montre que
cette vitesse d’endosmose « augmente avec la concentration de la
solution, qu'elle varie d'un corps a l'autre, qu'elle augmente avec la
température, qu’elle dépend de la nature de la membrane et, enfin,
qu'une membrane animale qui a subi I'action de I'acide hydrosul-
furique demeure moins apte, qu’elle ne I'était auparavant, & produire
Uendosmose, dont le courant est dirigé de I'ean vers un liquide
dense ».

On peut donc dire que les principaux résultats de 1'osmose ont
4té obtenus déja par Dutrochet, ot que les recherches d'un demi
siécle qui a suivi n'ont apporté que des données numériques plus
précises, qui démontrent 'exactitude des points principaux établis
par Dutrochet.

Au point de vue théorique, on peul dire également que l’on ren-
contre déja chez Dutrochet la discussion des théories qui ont été
proposées sur 1'osmose jusqu’aux travaux de Van't Hoff; ce sont
toujours des théories qui expliquent la production de 'osmose par
une aclion de la membrane; celle action est considérée ou bien
comme élant de nature capillaire, ou bien électrique, ou enfin c'est
une sorte d'affinité chimique exercée par la membrane vis-a-vis de
leau et de la solution. Dans toutes ces théories, qui cherchent & ex-
pliquer pourquoi la colonne liquide monte dans I'osmométre, les
auteurs admettent une force exercée par la membrane sur 'eau et
la solution ; la force osmotique qui fait pénétrer 1'eau dans la solu—
tion n’existerait donc pas, si on enlevait la membrane. Tel est le
point de vue qui a dominé les recherches de toute cette premiére
période, et ce n’est que 'analyse profonde de Van't Hofl quia com-
pletement changé la face de ce probléme.

49. Recherches sur l'osmose a travers les membranes de
précipitation. Etudes de Pfetfer. — Ln étudiant les conditions

de formation des parois cellulaires et Ies échanges qui se produi-
sent dans les cellules par osmose, Traube (*) a été amené & faire
des expériences sur l'osmose & travers des membranes artificielles,

(1) Taavse. — Exzperimente zur Theorie der Zellenbilduny und Endosmose. Arch.
{. Anat. u. Physiol. 1867, p. 87 et 12q.
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obtenues par précipitation. Sil'on remplit un tube de b millimetres
de diameétre d'une solution & 3 °/; de ferrocyanure de potassium. cb
qu’'on le plonge dans une solution d’acélate de cuivre, en ayant
soin d’empécher le ferrocyanure de potassium de s’écouler du tube,
on voit sc former au contact des deux solutions un précipité brun
rougedtre de ferrocyanure de cuivre colloidal. Ge précipité colloidal
constitue une membrane qui ferme l'extrémité du tube cl sépare
ainsi le liquide extérieur de la solution contenue dans le tube. Une
parcille membrane est élastique, et on peut facilement éludier sa
perméabilité pour différents corps. Dans ce but Traube ajoutait &
la solution de ferrocyanure de potassium, contenue dans le tube, Je
corps étudié, il laissait sc former Ia membrane et, aprés un temps plus
ou moins long (environ une heure), cherchait par analyse chimique,
si le liquide extérieur contenait le corps qui se trouvait dans le tube.
11 trouva ainsi que la membrane de ferrocyanure de cuivre est bien
perméable au chlorure de potassium, mais qu’elle ne laisse pas
passer le chlorure de baryum, le sulfate d’ammonium et le nitrate
de baryum.

Le méme procédé permet d’obtenir d'autres membranes, par
exemple en faisant agir de la gélatine /2 (gélatine rendue non géli—
fiable par ébullition prolongée) sur une solution de tannin; Traube
trouve que la membrane de lannate de gélatine est perméable pour
le chlorure d'ammonium, mais qu’elle ne laisse absolument pas.
passer le ferrocyanure de potassium.

Le procédé de Traube ne permettait ni d’observer la vitesse de
Y'osmose, ni de mesurer la force osmotigque & travers des membranes.
artificielles, pulsque la moindre différence de pression déformait la
membrane et pouvait la rompre. I fallait donc fixer ces mem-
branes sur des supports solides, non déformables, permettant ainsi
d’observer des différences de pression considérables, Clest ce que
fit Pfeffer (') en 1877, en faisant déposer ces membranes de Traube
sur la surface ou dans I'épaisseur des parois d’un vase poreux,
pareil a ceux que I'on emploie pour les piles.

Théoriquement le probléme & résoudre était donc trés simple.
11 suffisait de prendre un vase poreux, fairc déposer dans sa paroie
une membrane de ferrocyanure de cuivre, adapter a4 ce vase un

{!) PrevrEr. — Osmotische Untersuchungen, Leipzig, 1877, p. 236.
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manométre, le remplir avec une solution donnée et plonger dians
eau; I'eau traverse la membrane, pénélre dans le vasc et y augmente
la pressien, le corps dissous ne traversant pas la membrane, on doit
voic le niveau du mercure dans le manomeétre monter continuelle-
ment et s'arréter au moment del'équilibre. Mais, au point de vue-
pratique, on se heurte & des diflicultés trés grandes. Il est, en effet,
irés difficile d’obtenir un repos bien régulier de la membrane de:
ferrocyanure de cuivre ; le plus souvent, il s’¢tablit des différences
d'épaisseur et il se produit des arborescences de ferrocyanure de-
cuivre dries & la présence de fissures dans la membrane ; de plus,
souvent la membrane formée se rompt, lorsqu’on la soumet i une
pression un peu forte.

Pfeffer et aprés lui beaucoup d’auteurs ont décrit longuement la
technique qui doit étre suivie pour préparer des vases poreux avec
une membrane hémiperméable. Il est nécessaire d’abord de faire le
choix du vase poreux, qui doil avoir une certaine consistance,
d'une péte fine et homogtne ; la grandeur des vases emplovés par
Pfefter était de 46 millimétres de hauteur, 16 millimetres de dia-
métre, 17,2 & 2 willimétres d’épaisseur. Puis on le lave avec soimr.
avec de I'cau chaude, des alcalis dilués, de I'acide chlorhydrique
43 %, de l'eau et on épuise 'air, cn faisant le vide. Ensuite on:
imbibe complétement le vase avec une solution de sulfate de cuivre
43°%,, onle vide, onle laissc un peu dessécher, on verse & l'inté-
rieur une solullon de ferrocyanure de potassium a 3 °/; el on
plonge le vase dansla solutionde CuSO,. Auboutde 36 448 heures
la membrane de ferrocyanure de cuivre s’est formée sur la paroi
interne du vase poreux. On la soumet & des pressions de plus en
plus grandes, et on étudie si elle maintient une différence de pres-
sion entre une solution intérieure, de sucre par exemple, et 'eau
extéricure. Un tel vase est alors prét a étre employé pour un osmo-
metre.

Il sufit d’adopter 'un manométre & mercure, de remplir
le vase avec la solution étudiée et de le plonger dans l'eau dont la
tempdrature est bien fixe.

Un perfectionnement dans la préparation des membranes de
ferrocyanure de cuivre a é1é apporté par Morse ct Horn (*), il con-

(1) Morse et Horv. — Americ, Chem. Journ. 26, 1qu3.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



138 PREMIERE PARTIE. — CIIAPITRE VI

ssisle & former d’abord une membraue de ferrocyanure sur les parois
d'un vase poreux, puis, pour terminer la formation de cette mem~
brane, on place & 'intéricur du vase ct & I'extérieur deux électrodes
en platine, celle qui plonge dans le ferrocyanure de potassium est
réunie au pdle négatif, l'autre au pdle posilif et on fait passer le
-courant d'un voltage au moins égal & roo volts, Ge courant pro-
«duit un transport par cataphorése des solutions, et ce transporta
lieu surtout aux points de plus faible résistance de la membrane ou
bien aux endroits perforés.

De cette fagon on arrive méme & réparer une membrane quia
£t¢ déchirée. La mesnre de la résistance électrique permet de sui-
vre la formation de la membrane, lorsque cette derniére est bien
formée, la résistance électrique est trés grande (plus de 100 000
ohms) et ne varie plus avec le temps.

C’est 4 l'aide de cette méthode que Berkeley et Hartley (1) ont
construil des osmométres résistant & de trés fortes pressions (jus-
qu'ad 120 atmosphéres), ces derniers auteurs remplacent le vase &
pile par un tube de porcelaine dégourdie et la membrane est dé-
posée sur la face extérieure du tube.

Les méthodes de mesure de la pression osmolique employées
par différents auteurs consistent soit a mettre dans I'osmomélre une
solution déterminée et attendre que le niveau du mercure dans le
manométre ait atleint une position fixe, soit, au contraire, A éta-
blir une certaine différence de pression el chercher la posilion
d’équilibre en observant si l'eau sort ou rentre dans l'osmo-
métre.

Cette deuxicme méthode est plus rapide; elle a été employée
par Tammann (*) el par Berkeley ot Hartley.

Résultats oblenus. — Alnsi que pous I'avons déji indiqué dans le
premier chapitre, Pfeffer avail trouvé que la pression osmatique
- d™une solution augmente proportionnellement a la concentration ;
elle varie d'un corps & l'aulre el elle augmente avec la tempéra-
ture. Ainsi, par exemple, Pfeffer trouve les pressions osmotiques

(!) Berxecey el Hantiey. — A melhod of measuring directly high osmotic
pressures. Proc. of the Royal Soe. Juin 1904, p. 436.

(*) Tamsany., — Zur Messung osmotischer Drucke. Zeit. f. phys. Chem, g,
1892, p. g7-108. )
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suivantes exprimées en centimeétres de mercure :

Saccharose 1%, e e e e e 53,2
» 2 T 101, 6
» A w0000 208, 2
» 6 » . . . . ... 303, 5
Gomme arabique 1 » . . . . . . . . . 7,2
» » S 26, 3
» » 8 » .0 L L L0 119, 7
Salpétre a,80% « . . . . ... 130, 4
» L T 218, 5
» 33 » - . . .. L. 436,
Dextrine L S 16, 6
Sulfate de K be Y 191, g

De méme pour I'action de la température, il trouve les nombres
-que voici :

Pour le saccharose & 1 9/, 5% . . o . 5o,

a 1
» » » a3 . . o L. 56, 7
» la gomme & SE/ENTEE: TS 1 1S S 89, o
» » A » a36%7 . . . . . 72, 4
» le tartratedeNad v» 2(3°3 . . . . . 147 6
» » » A » a36e,6 .. . . . 156, 4

Les valeurs de la pression osmotique sont, on le voit, trés élevées.
Pour des solutions plus concentrées on trouve des pressions trés
.grandes ; voici quelques résultats de Berkeley et Hartley <

Saccharose 12 grammes ®/;c.c. . . . 9,5 atmosphéres
» 18 » » ... 14,4 »
» 24 » P 21,3 »
» 36 » » .. . . 370 »
» 42 » » . . .. 43,0 »

Ces mesures de la pression osmolique supposent que la mem-
brane de ferrocyanure de cuivre est bien imperméable au corps
dissous. Pfeffer avait montré que pour le saccharose, la dextrine et
la gomme, I'imperméabilité est bien compléte ; au contraire, pour le
sulfate et I'azotatz de potassium, il existe une certaine perméabilité
-des membranes de ferrocyanure ; cette permcabilité présente un grand
intérét, au poinl de vue théorique; elle a été étudice par Tammann(*),

(1) Tasnsanx, — Ueber die Permeabiliiit der Niederschlagsmembranen. Zeit. f.
phvs. Chem, 10, 18¢2, p 255-264.
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Van't Hoff (*), Meerburg (%) ct surtout par Walden (*) ; une théorie
de cette perméabililé avait été donnée par Ostwald (*).

Le résultat général de toutes ces études expérimentales est qu’un
grand nombre de corps passent & travers la membrane de ferro-
cyanure de cuivre et aussi A travers d’antres membranes de préci-
pitations analogues, fournies par les ferrocyanures et les cobalto-
cyanures de Ni, Co, Cu, Zn et Gd. Ainsi, nous voyons, que les
alcalis traversent ces membranes, de méme un grand nombre
d’acides et de composés des halogénes avec les métaux Li, Na, K,
T1, NII,. Au contraire, les combinaisons des halogénes avec les
métaux Be, Mg, Cu, Sr, Ba, ne passent pas a travers ces mem-
branes. La discussion des corps qui passent et de ceux pour les-
quels la membrane est imperméable ne peul pas étre faile ici,
puisqu’elle se rapporte directement a I'étude des propriétés des
solutions colloidales, elle sera donc faite dans le chapitre sur les
colloides.

50. Mesures de la pression osmotique par les méthodes
physiologiques. Recherches de de Vries et de Hamburger.
— Lorsqu’on plonge des cellules végétales dans une solution sa-
line assez concentrée, on observe que le protoplasme perd de I'can
et se rétracte 4 'intérieur de la membrane cellulosique ; au contraire,
en plongeant ces mémes cellules dans de 1'eau, le protoplasme se
gonfle et il se forme des vacuoles volumineuses. Ces changements
observés en 18534 par Pringsheim () ont été désignés par cet au-
leur sous le nom de plasmolyse. En 1855 Ndgeli (°) donna une
premiére analyse de ce phénomenc et il conclut quela membrane
protoplasmatique laisse passer de I’eau, mais est imperméable aux

(*) Van't Horr. — Zur Theorie der Ldsungen. Zeit, f. phys. Chem., g, 18¢3,
p: 477-486.

(*) MEeerBurG. —~ Zur Abhandlung Tammann’s. Zeit. f. phys. Ghem.. 11, 1843,
p- 446-448.

() Wawoex, — Ueber Diffusionserscheinungen an Niederschlagsmembranen.
Zeit. f. phys, Chem., 10, 1892, p. 699-733.

(*) Osrwavrp, — Elekirische Eigenschaften halbdurchlissiyer Scheidewdnde Zeit,
S+ phys. Ghem., 6, 18go, p. 71-8a.

(%) PrivesuEwn. — Untersuchungen iiber den Bau und die Rildung der Pflan~
zenzellen, Leipzig 1854.

(%) NiceLt. —- Primordialschlauch und Diosmose. Pflanzenphysiologische Un~
tersuch, 1835, Heft 1.
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sels, tandis que la membrane cellulosique laisse librement passer
les deux. Ces faits ont servi de point de départ aux recherches de
de Vries (1).

Les cellules végétales employdes par de Vres sont celles des
feuilles de Tradescantia discolor, Curcuma rubricaulis et Begonia
manicata ; on fait des coupes tangentielles fines, dont chacune com-
prend plusieurs centaines de cellules. On observe au microscope
avec le grossisscment 100. Les coupes failes sur la méme feuille
sont plongées pendant 3 & 5 heurcs dans une séric de solutions
différentes. On observe ensuite au microscope en notant celles qui
présentent des vacuoles et celles qui ont le protoplasma rétracté.

On délermine ainsi les concentralions des solutions qui sont en
¢quilibre osmotique avec le liquide interne des cellules végétales.
En répétant I'expérience avec un grand nombre de solulions diffé-
rentes, on obtient les concentrations « isoosmotigques » ou « iso-
toniques » de ces solutions. Cette méthode ne peut étre appliquée
qu’aux solutions aqueuses qui ne tuent pas les cellules et dont la

. . I
conceniration est comprise en moyenne entre ~et § °/, ayant
2

une pression osmotique ¢gale environ & 4-6 atmosphéres.

La précision des mesures n’est pas trés grande, ainsi, pour KNO,
elle ne dépasse pas 1—15, c’est-d-dire 7 °/y, pour le saccharose elle est
environ égale & 10 °/,, etc.

En exprimant les solutions isotoniques en concentrations molé-
culaires de Vries constata que pour toute une série de corps on ob-
tenait la méme concentration, tels sont le saccharose, le sucre
interverti, la glycérine, les acides malique, tartrique et citrique, le
sulfate et le malate de magnésium, etc. ; pour les autres corps on
trouvait des concentrations différentes, qui sont égales aux pre-
mieres divisées par un certain « cocfficient isotonique », dont la

. 3 . 5
valeur cst égale soit & 5 » Soit a 2,o0ud S

Les coefficients isotoniques représentent donc les rapports des

() pE Vaies. — Académie d’Amsterdam, 1882; Kine Methode zur Analyse
der Turgokraft. Pringsheim’s Jahrbiicher fir wiss. Botanik. 14, 1884, p. 427,

— Osmotische Versuche mit lebenden Membranen, Zeit. f. phys. Chem., 2,
1888, p. A15-43a.

— Isotonische Koefficienten einiger Salze. Zeit. f. ph. Ch. 3, 1889, 103-109.

~ Ueber die Permeabilitit der Protoplaste fir Harnstof]. Bot, Zeit, 1889,
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concentrations moléculaires des solulions ayant la méme pression
osmotique.

o)

Le coeflicient isotonique est égal & ‘,—2 pour les sels des métaux

alcalins ¢t d’acides monobasiques, par exemple KCI1, NaCI, KNO,,
NIILCL, KJ, NaJ, KBr, KCIH,CO, etc. Il est égal & 2 pour les sels
des métaux alcalins et d’acides bibasiques : K,C,0,, K,S0,,
K,GH,0,, etc. et pour les sels de métaux alcalinoterreux et
d’acides monobasiques : CaCl,, MgCl,, BaCl,, etc. Il est enfin

¢gal & 7 pour les sels de métaux alcalins et d'acides tribasiques par

exemple le citrate de potassium K,G,11,0..

D’aprés ces résultats il est facile de calculer la pression osmotique
d’une solution donnée on inversement la concentration d’une solu-
tion isolonique & une solution donnée. Exemple : chercher la con-
centration d’une solution de NaCl isotonique & une solution de sac-
charose & 7 °/,. Le poids moléculaire du saccharose est égal &
342, la concentration moléculaire de la solution précédente est

X

. 70 Lo . .
égal A 3’55 = 0,200 normale; le coefficient isolonique de NaCl

r

tant égale a

<)
i

, la concentration Isotonique de NaCl sera égale &

a . )
0,205.3 = 0,137 normale; elle contiendra donc par lilre

58,b. 0,137 = 8,01 grammes de NaCl.

Ces résultats de De Vries conduisent donc a cette loi générale de
l'osmose : les solutions isomoléculaires d'un grand nombre de
corps possédent la méme pression osmotique. L’exactitude de cetle

Concentrations isotoniques
Poids
Gorps Formules . . e — .
moléculaires
trouvées calculées
Saccharose . . . . Gall50, 342 6 gr. %, — |
Mannmite. . . . .| G;H,,04 182 3,5 » 3,19
Glucose . - . . .| C;H,04 180 3,3 » 3,15
Arabinose . . . .| G;H,,0; 150 2,7  » 2,63
Erythrite . . . .| GI1,0, 122 2,3 » 2,14
Asparagine . . ., .| CyHRN,04 132 2,5 » 2,32
Glycocolle . . . .| G,HNO, 75 1,3 » 1,32
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loi a été prouvée un grand nombre de fois par heaucoup d'autecurs
différents ; les concordances enltre les rdsultals des calculs el les.
données expérimentales sont, en général, trésbonnes. G'est ainsi,
par exemple, que Overton (') en expérimentant avec le Spirogyra
trouve les concentrations suivantes pour les solutions isotoniques ::
(Voir le tableau de la page 142).

Les mémes résultats sur les coefficients isotoniques des solutions
ont éé obtenus par [famburger (*) qui s’est servi comme indica-
teur de globules rouges. Lorsqu’on les met dans des solutions de
oncenlrations différentes on voit, ainsi que P'a déerit Donders, que
dans des solutions diluées ils perdent leur matitre coloranle, au
contraire, ils restent intacts dans les solutions concentrées, il existe:
donc une certaine concentration limite qui laisse intacts les globules:
rouges. Les concentrations limites des différentes solutions sont
isotoniques entre elles.

La concordance entre les déterminations de de Vries par la
méthode plasmolytique et la méthode des globules rouges de
Hamburger est trés bonne; voici, comme exemples, les concentra-
tions isotoniques de différentes solutions trouvées par ces deux
méthodes :

Conceutrations
Corps déterminées Mesures de de Vries
par Hamburger
KNO; . 0 . . o o .. 1 gr.%, 1gr. %
Nl 0 0 0 o o 0,508 » 0,585 »
K:SO, . o o . . . L. 1,11 » 1,305 »
CL,HO00 . o o o o . 5.g6 » 5,13 »
KCH,CO, . v v v & v 1,03 » 0,98 »
Mg80, + 7 H,0. . . . . 3.39 » 3,69 »
CaCly . . o o . - . . 0,823 » 0,832 »
KI . . . . . . . .. 1,64 » 1,66 »
KBr. . . . . « . . . 1,17 » 1,19

_ Ilest évident que d’autres cellules animales ou végétales peu—
vent servir d'indicateur et que pour des solutions qui n’agissent.
que par osmose on pourra déterminer les cor.centrations isotoni-

(') Overrow, — Vierteljahrschr. d. naturf. Ges. Ziirich, 4o, 1895.
(") Havsureer. — Académie d’Amsterdam, 1883; Virchow’s Archiv. 1fo,
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ques Glest ainsi que ’on peut se servir de bactéries (Wladimiroff),
de spermatozoides (Galeotts), de paramécies, d’amibes (Moulon) etc.
Toutes ces mesures physiologiques permettent donc d’obtenir les
‘concentrations isotoniques, mais elles ne donnent pas de mesure de
la valeur abseclue de la pression osmotique, cette derniére peut &tre
obtenue, ou bien par des mesures directes, pareilles & celles de
Pfeffer, ou bien par des calculs, ainsi que I'a montré Van't floff.

51. Recherches théoriques sur la pression osmotique.
Loi de Van't Hoff. — L’¢tudc de la pression osmotique a été
éclaircie par Van’t Hoff (') qui en a donné une théorie compléte,
permettant de calculer d’avance la pression osmotigque de ioute
solution donnée. L’idée fondamentale sur laquclle repose cette étude
est 'assimilation des solutions aux gaz. Un corps dissous posséde
toute une série de propriétés identiques & celles d’un corps gazeux :
tons les deux occupent tout I'espace qui leur est fourni, ils se répar-
lissent dans cet espace d'une facon homogtne; lorsqu’on veut di-
minuer cet espace en comprimant le gaz, ou dans le cas d'une solu-
tion, en enlevant le solvant seul par évaporation, par solidification
ou par fillration sous pression & travers une membrane hémiper~
mdéable, on doit dépenser une certaine quantité d’énergie, dont la
grandeur dépend du degré de compression du gaz ou de concentra-
tion ¢ue 'on fait subir a la solution. Ce parallélisme est plus pro-
fond, il y a, comme 'a montré Van't Ioff, identité entre les gaz et
les solutions; il suffit, en effet, de faire correspondre la pression

-osmolique d’une solution & la pression d'un gaz. On obtient alors
tles quatre lois suivantes :

1° Loi de Boyle-Maruwtie : Pour une méme masse de corps dis—

:sous la pression osmotique est inversement proportionnelle au
volume de la solution ; c'est-a-dire qu’elle est proportionnelle a la
<concentration de la solution.

Si vest le volume de la solution et m la concentration, ona

1895. L'ensemble des résultats sur I'isotonie des globules rouges obtenus par
Hamburger et ses éléves et par beaucoup d'autres auteurs se trouve résumé
«dans le livre de Hamburger : Osmotischer Druch und fonenlehre, 1. 1, 1g0a.

() Vaw't Horr. — Lois de Uéquilibre chimique dans ['état dilud, qazeux ou
dissous. Acad. des Scicnces de Stockholm, 1885. Die Rolle des osmotischen
Druckes in der Analogie zwischen Lisungen und  Gasen. Zeit. f. phys. Chem, 1,
.18%7, p. 481-508. ;
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m = -, et la loi précédente a pour expression

1
v
m.v=A, ou = Am,

A étant une cerlaine constante.

2° Loi de Gay-Lussac : La pression osmotique d'une solution
varie proportionnellcmeht a la température absolue.

On adone®. v = a. T, ou bien 1 =alm, a étant unc certaine
constante.

- 3" Lol d'Avogadro : Les solutions de différents corps conlenant
le méme nombre de grammes-molécules par unité de volume ont
la méme pression osmotique.

Pur conséquent la constante o de la formule précédente est la
méme pour ces différents corps.

A ces trois lois Van't Hoff a ajouté une quatriéme lol qui relie
la grandenr de la pression osmotique d’une solution 4 la pression
d’un gaz.

4 Lot de Van't Hoff : La pression osmotique d'une solution
contenant m molécules—grammes d'un corps par litre est égale & Ia
pression d'un gaz, dont le méme nombre de molécules-grammes se
trouvent dans un liire.

Cette loi signifie d’abord que la constante a de la pression osmo-
tique est égale 4 la constante des gaz R donnée par la relation
P.V =RT, et de plus que la pression osmotique d’une solulion
est indépendante du solvant, & condilion que le corps se trouve
dans tous les solvants au méme état moléculaire,

La formule définitive qui relie la pression osmotique d’une so—
lution & sa concentration est donc

v — RT ou encore ==R.T. m.

Cette formule permet donc de calculer la pression osmotique
d'une solution quelconque, et on doit suivre exactement la méme
marche, comme s’il s’agissait du calcul de la pression d'un gaz.

Donnons un exemple : proposons-nous de calculer la pression os-
motique d’une solution de saccharose & r gr. pour 100 cenlimeétres
cubes 4 la température de 14°. Le poids moléculaire de saccharose
tant égal a4 342, la concentration de la solution & 1 pour 100 cen—
timétres cubes exprimée en mol. parlitre est m = 3'[% ; la tempé-
rature absolue est égale 4 T == 273 + 14 = 287 ;la constante R

Hexar, — Cours de Chimie Physique 10
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est égale 4 8/ 800, lorsquel'on exprime le volume v en centimétres
cubes i en mol. par centimétre cube et la pression en grammes par
centimétre careé (v. p. 22). On a donc d'aprés cela pour la valear
de = exprimée en grammes par centimeétre carré w = 84 8oo. 287.

10 . .
= 7og grammes. Pour exprimer cette pression en atmos—

342 000
pheres il sulfil de diviser le nombre précédent par 1033,3, on ab-
tlent alors 7 —= 0,686 atmosphére. La mesure directe, faite par

Pfeffer, a donné o,671 almosphére. La concordance est trés bonne.

Iin calculant ainsi les valeurs de la pression osmotique pour une
solution de saccharose 4 différentes températures et pour des so-
lutions de différentes concentrations a la méme température, Van't
Hoft a obienu des valeurs qui sont trés voisines de celles qui avaient
¢été indiquées par Pfeffer. Yoici cetle comparaison entre le calcul
théorique et les expériences.

Températurcs Pressions oslmotiques Pressions us?mﬁqucs
calculées [ mesurees

62,8 0,665 atmosphéres } 0,664 atmosphires
13%7 0,681 » 0,691 »
14%,2 0,682 2 0,671 »
15°,5 0,686 » 0,684 »
22° 0,701 2 0,721 »
33e 0,725 » 0,718 »
0,733 » 0,746 »

\
J 36°

Concentralions

Pressions calculées

Pressions mesurées

! 1 9 0,665 atmosphéres 0,664 atmosphéres
| 2w 1,336 » 1,336 » ‘
‘ 2,74 » 1,639 » 1,997 »
4 » 2,742 » 2,739 » \
6 D) 4,050 » + 4,046 » (

Van't Hoff a montré que cette exlension des lois des gaz aux

solutions peut étre déduite théoriquement, lorsque l'on suppose
que la loi de solubilité des gaz de Ilenry est applicable. En eflet, si
la solubilité d’un gaz est proportionnelle & la pression exercée par
ce gaz sur le solvant, le systéme suivant formé d’'un gaz, de lasolu-
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tion et de I'eau, séparde de cette dernitre par une membrane hemi—
perméable, est en équilibre. Un cylindre AB contienl un gaz, par
exemple de l'oxygéne, et une solution de ce gaz dans l'eau, cette
solution a une concentration égale & m laquelle est, d’aprés la loi
d’Henry, proportionnelle a la pression P du gaz. Sila base de ce cy-
lindee est formée par une membrane hemiperméable ne laissant
passer que de I'eau, et si on plonge ce cylindre dans 1'eau contenue
dans un vase D, la pression P exercée par la solution sur la mem-
brane hemiperméable sera égale & la pression osmotique 7 de la
solution, par conséquent le systéme précédent restera en équilibre.
En effel, s'il n’en était pas ainsi, sl par exemple P était plus grand
que 7, on pourrait facilement imaginer une machine dans laquelle
on ferait- alternativement fonctionner deux pistons. Dans un
premier cylindre on ferait augmenter la concentration m d’une
solution d'oxygine par un piston

hemipermeéable, sur lequel on agi- P

rait avec une force légérement su—
périeure 4 la pression osmotique 7 ;
dans un deuxiéme cylindre cette so-

lution, ainsi concentrée, dégagerait
une partie de son oxygene dissous et

souléverait ainsi un piston exergant
une pression P sur la solution. On

rameénerait ainsila solution & sa con-
centration primitive m ; dansce cycle Fig. 12

la quantité de travail dépensée pour augmenter la concentration de
la solution serait inférieure & la quantité de travail obtenue par
souléevement du deuxitme piston P, il y aurait donc gain de
travail, ce qui est en contradiction avec la thermodynamique, donc
P ne peut pas étre supéricur & =. On verrait de méme que P ne
peut pas étre inferieur & =, il suflirait de décrire le cycle en sens
inverse pour obtenir un gain' de travail. Il en résulte donc que P
doit &tre égal & 7; tout cela bien entendu, lorsque I'on suppose
que la concenjration de la solution est proportionnelle & la
pression P.

52. Exceptions 4 la loide Van't Hoff. — Toutes les solutions
ne suivent pas la loi de Van't Hoff zv — RT; il existe, en effet, un
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grand nombre de corps' qui donnent des solutions ayant une
pression osmatique supéricure & la valeur théorique. Pour ces so-
Intions on est donc obligé d’'introduire un coeflicient £, supérieur &
funité, de sorte que la loi de Van't Hoff devient mo = /RT.

En étudiant de prés quels sont les corps qui font exception,
Arrhenius et Van't Hoff montrérent que ce sont les électrolytes.
Un peut donc énoncer cetie loi générale que la pression osmotique
' une solution quelconque est donnée par la relation

v — (RT.

Le facteur i est égal a I'unité pour tous les non dlectrolytes et il
est supérieur o 'unité pour les électrolytes. -

Cet énoncé doit étre rapproché des résultats des expériences de
de Vries, en effet, le facteur ¢ de la formule précédente doit étre
égal aux coeflicients isoloniques indiqués plus haut.

Ainsi, par cxemple, pour le chlorure de potassium ¢ devrait étre

. 3 R . . .
égal & 3’ de méme pour l'azotate de potassium et, en général, pour

les sels de formule WM’ (les indices indiquant les valeurs). Pour
le sulfate de potassium et d'une maniére générale pour les sels de
formule R'2M' ou 2l’¥M’ le coeflicient isotonique et par consé-
quent ¢ est égal & 2; enfin pour les sels de formule B”3M’ il est

5 " r 1 1
égal A 5 Tel devrait &tre le résultat d'aprés les recherches de
de Vries.

Mais déja de Vries a montré que les valeurs précédentes des
coefficients isotoniques n’étaient que des valeurs moyennes appro-
chées ; en réalité on trouve des nombres un peu diflérents ; par
exemple pour KCI 3;;§, pour X, SO, 2,07, pour K,C,H,0, 9%2,
etc.

Ces valeurs des coefflicients isotoniques sont données par de
Vries comme des constantes pour chaque corps, mais les re-
cherches ultérieures ont montré qu'iln’en est pasainsi ; en effet, la
valeur do ¢ varie pour le méme corps avec la cOncentration, elle
augmente, lorsque la concentration diminue. Les valeurs moyennes
indiquées par de Vries ne sont donc valables que pour une cer-

. . , . T T
taine concentralion moyenne égale environ &\ ~ou o normale.
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Deux questions principales se posent donc ; 'une pratique, 1'au-
tre théorique. Au point de vue pratique, on se demande, comment
on doit déterminer les valeurs du coeflicient ¢ pour chaque corps &
la concentration donnée. Au point de vue théorique, on doit exa-
miner quelle est la signification de ce facteur i et pourquoi les
8lectrolytes font exception & la loi de Van't Iofl.

Déja dans le premier chapiire nous avons indiqué qu’entre les
mesures de pression osmotique ct celles de tonométrie et de eryos-
copie existe une relation constante, de sorte que par un calcul trés
simple, connaissant la valeur de I'abaissement de la tension de va-
peur, ou de I'élévation du point d’ébnllition, oun de ’abaissement du
point de congélation d'une solution, on peut obtenir la valeur de la
pression osmotique de cette solution, prise & la méme température,
et, par conséquent, déduire la grandeur de i. Nous donnerons dans
le chapitre suivant, relatif & la cryoscopie, beaucoup d’exemples
de mesures et de calculs de ce genre, on verra alors trés nettement
que la valeur de ¢ varie pour chaque corps avec la concentration.

L'étude théorique de la signification du coefficient i a été faite
par Arrhenius (') ; il rappelle que lorsqu’un gaz présente une di-
vergence & la loi d’Avogadro, on conclut qu’il est dissocié ; la méme
hypothése peut étre appliquée aux solutions. Etant donné que
les corps qui font exception & la loi de Van't Hofl sont les électro-
Iytes, Archenius a fait I'hypothése que c’est par suite de la disso-
ciation ¢lectrolytique de ces corps qu'ils s’écarlent delaloi mo=RT;
il admet donc en conséquence que les ions exercent les mémes
effets osmotiques que les molécules, c’est la sixiéme hypothése de
la théorie des ions (voir chapitre m). Cette hypothése permet de
raltacher les valeurs de la pression osmotique aux délerininations
des degrés de dissociation des électrolvtes ; en effet, une solution
contenant par litre m molécules grammes d’'un électrolyte qui
est dissocié en ions dans la proportion o contiendra en réalité
mz anlons, me calions, et m — mo molécules non dissociées ;
donc, au point de vue osmotique, ceite solution est équivalente &
une autre contenant m — mz -+ m2 + mo, c'est-a-dire m + mo;
molécules par litre. 11 en résulle donc que la pression osmotique 7

(!) Arrumxws. — Ueber die Dissociation der in Wasser geldster Stoffe. Zeit. f.
phys. Chem,, 1, 1887, p. 631-648.
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est égale &

© = RT(m 4+ m2) = RTm {1 + )

le facteur / est donc égal & 1 4- o.

Le calcul précédent suppose que I'électrolyte a pour formule
R'M" ou R'M’, si l'acide est bibasique ou le métal bivalent une
molécule de I'électrolyte en sc dissociant donnera 2 anions et 1 ca~
tion (ou inverscment 1 anion et = cations), donc la solution con-
tiendra 2/mo anions, mg cations et m — mz molécules non
dissocides, en tout m —+ 2ma molécules —+ ions; donc i sera égak
4 1 + az. Ce sera, par exemple, le cas du sulfale de potassiom ou
du nitrate de magnésinm.

Enfin si la formule de 1'¢lectrolyte est R"3M’ (par exemple ci-
trate tripotassique) 1l est évident que i sera égal & 1 ~+ 3.

D’une fagon générale, si une molécule en se dissociant donne
lien & n lons, la valeur de [ sera { = 1 + (n — 1) 2.

Donnons quelques exemples numériques : proposons-nous de
calculer la valeur de la pression osmotique des solutions de NaCl,

. . I I \
K,S0, et BaCl, aux concentrations de . el ——normales; 4latem-
5100

pérature de 18°. Nous trouvons dans les tables comme valeurs des
conductivités maoléculaires de ces différentes solutions (voir tables
de Kohlrausch et Holborn, p. 15q) les nombres suivants :

Concentrations NaCl ) K,S0, BaCl,
1 ) .
"5 normale . . . . .. 88,2 88,9 86,7
1
100 » e e e e e s 102,8 1174 107,7
1
o » e e e 110,3 ~ 1350 123,2 ]
— ]

Les proportions dissociées ¢ s’obliennent en divisant les conduc-
tivités moléculaires des deux premiéres lignes par les conducti-
vités moléculaires limites (troisiéme ligne). Voici le résuliat des
calculs et les valeurs de i qui en résultent : (Voir le tableau dec la
page 151).
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Pour oblenir les valeurs des pressions osmotiques, il suffit de
substituer dans la formule 7 — iRTm, i parles valeurs précédentes,
1

R par &4 8oo, T -3 18 == 2 t =
par 84 8oo, T par 273 +- glemparoouoou100000

NaCl K,80, BaCl,
Concentrations | e A o | —— e | ——— gt
a i=1+42a ] i=1-} 22 a i=1-}2a
- é— normale. .} 0,80 1,80 0,66 2,32 0,70 2,40
1%5 » . .| 0,93 ' 1.93 0,87 2.74 0,88 2,76

(nombres de molécules grammes par centiméire cube) la valeur de
7 est alors exprimée en grammes par centimétre carré et en divi-
sant par 1033,3 on obtient © en atmospheéres. Voici les résultats
des calculs :

Concentrations NaCl K,S0; BaCl,
»:; normale . . . . . .| 8,56 atm.| 11,04 atm.{ (1,41 atm.
ST 4 4 v
105 » e v« . . . o04bg » 0,602 » 0,657 »

On voit bien par ces exemples que les valeurs de ¢ varient avec
la concentration.

Il résulte donc de ce qui préctde que la mesure de la pression
osmotique d’une solution permet de calculer le degré de dissocia—
tion électrolytique du corps dissous. La comparaison entre les expé-
riences d’osmose et les déterminations de conductivité électrique
a donné des résullals assez salisfuisants. Voici, comme exemple,
les résultats obtenus d’aprés les mesures isotoniques de de Vries et la
déterminalion de conductivité électrique. Les nombres du tableau
smvant indiquent les sommes des nombres de molécules et ions
rapportés & 100 dans le cas ol la dissociation est nulle. (Voir le
tableau de la page 152).

Les quelques écarts du tableau précédent sont dds soit au manque
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de précision des déterminations des coefficients isotoniques par la
méthode de la plasmolyse, soit & Ia perraéabilité de Ia membrane
protoplasmatique 3 guelques uns des sels précédents.

[

Somme des molécules
Concentrations et des ions d'aprés
Corps en ————— o ———
équivalents Ia pression la conductivité
osmotique électrique

Glycérine . . . . . . . — 100 100 (
Glucose. . . . . . . . — 100 100
Saccharose. . . . . . . -— 101 100
CHsOz. . . . . . .. — 11T 107
CyHgOg. o . o . o L. — 113 111
MgSoO,. . . - o . .. 0.4 110 135
KNO; o . o . . o L. 0.13 169 180
NaNOg . . . . . . .. 0,13 16g 173

KCGl. . . . . . . .. 0,2 169 184 |
NsCL o o o 0 o 0.16 177 182
NH,CL . L . oL L. 0,13 169 185
KCH0, . . o . . L. 0,13 169 181
KoCoOuo o 0 o o o ., — 2971 239
K80, . . . . . . . . 0,2 219 234
MgCL, . . . . . . . . 0,18 243 246

CaCl, . . . . . . . . 0,18 243 246 ‘

,

53. Discussion de la signification de la pression osmo-
tique. — Nous avons vu au commencement de ce chapitre com-
ment 1'idée de la pression osmotique d'une solution peut se ratlacher
dircctement & la pression d'un gaz. Un mélange de a molécules
grammes d’acide carbonique et de b molécules grammes d’oxygéne
par litre, compris dans un vase clas, exerce sur les parois de ce vase
une pression égale 4 la somme des deux pressions partielles, celle
de I'oxygeéne et celle de I'acide carbonique. Si on fait communiquer
par l'intermédiaire d’'une membrane ce vase avec un deuxitme, con-
tenant seulement de I'acide carbonique 4 la concentration de a + b
molécules grammes par litre, dans lequel, par conséquent, la pres-
slon exercée sur les parois sera la méme, si de plus Ja membrane
est perméable & I'un des deux gaz, le systéme ne sera pas en équi-
libre, le gaz pour lequel la membrane est perméable diffusera et se
répartira de la méme maniére dansles deux vases, Si, par exemple,
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la membrane est perméable pour CO, I'équilibre ne s’établira que
lorsque la pression de CO, sera la méme des deux cotés de la
membrane ; la pression totale sera done plus grande dans le vase
contenanl 'oxygéne, et I'excés sera égal A la pression partielle de
l'oxygéne.

Considérons le cas des solutions, il ¥ a des points communs
avec le cas des gaz, mais il y a aussl des différences essenticlles.
Une solution contenant par litre ¢ molécules d'un corps et b molé-
cules d’cau n’exerce pas sur les parois du vase une pression compa-
rable & celle des gaz ; on admet I'existence d'une certaine force de
cohésion trés grande qui établit une liaison entre les molécules du
liquide et s'oppose & l'expension de ces molécules. Si, au contraire,
la solution est mise en rapport direct avec I'eau, la force de cohésion
n'empéchera pas les déplacements moléculaires entre 'eau et la so-
lution, il y aura des courants de diffusion aboutissant & une répar-
tition homogéne de I'eau et du corps dissous dans tout le systéme ;
les forces qui interviennent pour produire cette répartition sont ici
les mémes que dans le cas des gaz. Donc, si I'on sépare I'eau de la
solution par une membrane hémiperméable, ne laissant passer que
I'eau, I'¢quilibre n’aura lieu que sila pression partielle de I'eau sera
la méme des deux cétés de la membrane, il y aura donc excés de
pression du cdté de la solution, et cet excés scra proportionnel au
nombre de molécules du corps dissous. Il résulte de ces considéra—
tions que les effels de la pression osmotique d’une solution ne
pourront se manifester que lorsque cette solution est mise en rap—
port avec l'eau ou avec une autre solution. La pression osmotigue
dépendra de la concentration de la solution, elle sera indépendante
de Janature de la membrane et, par analogie avec les gaz, on pourra
admettre qu'elle sera encore la méme, lorsqu’il n’y aura pas de
membrane du tout, séparant la solution de 'eau. Nous aurons donc
dans la valeur de la pression osmotique une mesure de la force qui
fait diftuser les corps de la solution vers l'eau et I'cau vers la “so-
lation.

Ces données acquiscs nous pouvons passer & I'étude de la dif-
fusion,
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CHAPITRE VII

DIFFUSION DES SOLUTIONS

54. Coefticient de diffusion. Loi de Fick. — 1. Si l'on met
dans un vase cylindrique une solution d'un corps quelconque, con-
tenant m molécules gramines par litre, et si I'on verse lentement
au-dessus une autre solution du méme corps, de concentration m,,
il s’établit entre les deux solutions un échange de substances : le
corps dissous diffuse de la solution la plus concentrée vers la moins
concentrée. Nous avons montré dans le chapitre précédent que la
« force de diffusion » qui produit ces mouvements est mesurée par
la différence des pressions osmotiques des deux solutions, elle cst
donc égale dans le cas présent A w — m; = RT (m — m,). CGest
cette force qui, appliquée aux molécules du corps dissous, les trans-
porte avec une certaine vitesse de 1'endroit de concentration m vers
celui de concentration m,.

Les problémes qui doivent étre étudiés sont les suivants : on
doit d’abord chercher la loi de la vitesse de diffusion, ensuite étu-
dier I'influence de la nature des corps, la diffusion des mélanges,
I'influence de la concentration et de la température.

2. La loi générale de la diffusion a été entrevue par Berthollet et
formulée d'une fagon précise par Fick ('). Considérons une section
du vase cylindrique située 4 la hauteur «, soit m la concentration
de la solution & cet endroit, soit m — dm la concentration au ni~
veau x + dx et s la grandeur de la surface de section du vase;
Fick admet que la diffusion se produit suivant la méme loi que la
propagation de la chaleur, par conséquent la quantité de corps dy

(!) Fick. — Ueber Diffusion. Poggend. Annal. 49, 1855. p. 5g.
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qui traversera la tranche d’épaisseur dx pendant un intervelle de
temps di est égale & V'expression suivante :
. dm

& dt.

dg=D.s
La vitesse de diffusion est donc proportionnelle & la chute de
concentration et 4 la grandeur de la surface de séparation. La cons-
tante de proportionnalité D est appelée par définition le coefficient
de diffusion ; il représente la quantité de substance qui passe par
diffusion pendant une seconde & travers une surface de 1 centi-
métre carré de section pour une chute de concentration égale & 1.
Laloi de Fick peut se déduire directement de la connaissance
de la grandeur de la force de diffusion. En effet, si I'on considere
une tranche d’épaisseur di et de surface s, le nombre de grammes-
molécules du corps qui se trouvent dans cette tranche est égal &
m. s. dx; la force qui produit la diffusion est égale par centimétre
carré & la différence de pression osmotique dn = RTdm ; donc pour
la surface s cette force est égale & s. dr = s. RY. dm. Par consé-
quent pour une gramme-molécule dela tranche considérée la force

est égale & _
5. dw dn BT dm

m.s.dz  m.dr  m.dx

Soit F la force qui devrait étre appliquée & une gramme-molé-
cule du corps dissous pour le déplacer & travers la solution avec une
vitesse de un centimétre par seconde; pendant le temps dt cetie
force déplacerait avec la méme vilesse une quantité de corps égale
a dt mol.

Une force égale & sdr déplacera donc de 1 centimétre pendant le
v s.dr.di

. temps dt une quantité de substance égale & ¥

donc pendant ce temps sur la longueur d la quantité de corps

; clle déplacera

égale &
d __ & dm. dt
1= "F. ds °

En remplagant dr par sa valeur nous obtenons

s. RT. dm. dt

N

On voit que c'est une formnle identique & celle de Fick ; scule-
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ment le cocfficient de diffusion acquiert une signification plus pré-
_— ‘1 R.T . . .
cise, il est, en cffet, égal A D == g0 ou I est la force nécessaire
pour déplacer un mol. du corps dissous avec la vitesse de 1 centi-
metre par seconde. Cette force ne peut pas étre mesurée directe-
ment dans le cas des non—électrolytes, mais on peut la calculer en
partant des mesures de diffusion. Voicl quelques exemples :
L’expression précédente montre que la force I est égale 4
< RT
B _ ——
D

St l'on veut obtenir la valeur de cette force en kilogrammes, on
devra prendre 8 = 84,8 ct exprimer le coeffictent de diffusion en
cm? seconde.

Ainsi, d’aprés Scheffer pour la mannite le coefficient de diffusion
rapporté au jour est égal & la températurc de 10° 4 0,38 ; done
rapporté & la seconde comme unilé on obtient

0,38 0,38

— —_——— e — 2 hh.10~8
6o X 6o X 24 86 400 ,44.10

donc D = 0,44.107 ®; par conséquent la force I est égale &

’ L
F— §4Lji,2£/lﬂ,/f7otf’l-® = b4 X 10° kilogrammes.

De méme pour 'urée le coefficient ‘de diffusion étant égal &

D=o0.,94 %X 1077475, ontrouve ' = 2,5 X 10° kilogrammes.
Pour I'acide acétique on trouve I = 2,7 x 10° kilogrammes, etc.

C’est cette force énorme qui devrait éire appliquée aux molé-
cules d’un corps dissous pour déplacer un mol. de ce corps & travers
la solution avec une vitesse de 1 centimétre par seconde. Cette
force mesure donc la résistance qu’offre le solvant au transport des
molécules du corps dissous.

Dansle cas des non-électrolytes nous ne possédons aucun moyern,
nous permettant de mesurer cette force, puisque nous n’avons pas
de moyen, autre que la diffusion, qui nous permette de déplacer un
corps dissous dans la solution ; mais dans le cas des électrolytes
une mesure de la méme force peut étre obtenue par un procédé
tout différent, en effet, nous pouvons produire un déplacement des
ions en faisant traverser la solution par un courant électrique. Les
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recherches de Hittor[ et de Kolilrausch nous ont appris commerton
peut mesurer la vitessc absolue du transport des ions (v. chap. m),
nous pourrons donc rattacher ces mesures de celles de la vitesse de
diffusion et obtenir ainsi un contrdle du calcul précédent. C'est
cette étude qui a été faite par Nernst ().

3. Nous avons vu (chap. mr), en étudiant les vitesses de trans-
port des ions, que si une solution d’un électrolyte quelconque se
trouve enire deux électrodes, distanies de 1 centimétre I'une
Paulre, entre lesquelles exisle une différence de potenticl égale &
un volt, la vitesse absolue, exprimée en centimtlres par seconde,
avec laquelle un ion de ['électrolyte se déplacera dans le champ
¢lecirique, est égale & la vitesse de transport de cet ion divisée par
96580 ; c’est ainsi que pour l'ion 1, on trouve 0,00325 centi-
métres, par scconde, pour K . on a 0,00067, pour OH_ 0,00178,
pour Cl 0,00068, etc.

La chute de polentiel étant égale & un volt par centimétre, pour
transporter dans ce champ un coulomb il faut, par définition, dé-
penser un travail égal & 107 erg, donc la force appliquée sur un
coulomb est égale 4 107 dynes — 10,18 kilogrammes.

Un gramme-ion portant g6 580 coulombs sera donc soumis &
une force §6 580 fois plus grande: donc égale a

96580 X 10,18 = ¢83 ooo kilogrammes.

Cette force transporte un gramme-ion d’hydrogenc avec une vi-
tesse de 0,00325 centimélres par seconde, donc pour le transporter
avec la vitesse de un centimeétre par seconde il faut appliquer une

+ 983 000

force égale & = = 0,3 X 10" kilogrammes. On ftrouve de
0,00320

méme pour l'lon potassium une force égale & 1,5 X 10° kilo—
grammes, ctc, Voici, d’aprés Arrhenius, un tableau qui indique les
valeurs des forces qui devraienl élre appliquées & diflérents ions
pour déplacer dans une solulion un gramme—ion avec la vitesse de
1 cenlimétre par seconde,

Le résultat de ce calcul donne donc pour l'expression de la
force en question une valeur trts voisine de celle que nous avons

(1) Nensst. — Zur Kinetik der in Lésung befindlichen Kirper. Zeit f. phys.
Chem. 2, 1888, p. 613-637.
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obtenue, en partant des mesures de vilesses de diffusion etde I'ap-
plication de la loi de Van't Hoff. Ainsi, par exempie, pour
l'acide acétique nous avons trouvé, d’aprés les expériences de
Scheffer, F = 2,7 X 10* et pour lanion du méme acide nous
trouvons I' = 2,8 10° kilogrammes. Dans les deux cas, nous
o 2
trouvons des nombres du méme ordre de grandeur; remarquons
e}

Calions Anions
Hy - . . . 03 X 10%kilog. | CI_ . 1,5 % 10* kilog.
T ) » J_ .. 1,4 »
Na+ N » NO,__. . 0,5 »
L voe e . 2,8 » OoHn__. . 0,5 »
NH"*F' .. .13 » CH,CO,__ 2,8 »
Ag+ B » GI;CO, _ . 3,1 »

que ces deux calculs sont absolument indépendaats 'un de l'autre,
on peut considérer que cette concordance justifie les hypothéses
qui se trouvent & la base de ces calculs, ¢’est-d-dire, d’une part,
I'hypothése que la force de diffusion est mesurée par la pression
osmotique, et d'autre part, les principales hypothéses de la théorie
des ions.

4. On voit done, en somme, que la loi de Fick résulte directenent
de la loi de la proportionnalité de la pression osmotique & la con-
centrstion, et comme cette derniére se déduit de la loi de propor-
tionnalité a la concentration de l'abaissement de tension de vapeur
d’une solution, la loi de diffusion de Fick se rameéne en définitive
ala loi des tensions de vapeur des solutions (loi de Wiillner).
Deux hypothéses sontintroduites dans la loi de Fick : 1° On admet
que la force de diffusion est mesurée par la pression osmotique,
ceite hypothése est justifide par 'assimilation des solutions aux
gaz (voir page 144). 2° On admet que la résistance qu'offre la so-
lution au transport des molécules du corps dissous reste invariable,
lorsque l'on change la concentration de la solution ; nous étions,
en effet, obligés, dans la déduction précédente, d’admettre que la
force F élail indépendante de m pour obtenir la loi de Fick. Cetle
deuxitme hypothese revienl donc & dire que le coefficient de
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diffusion D est indépendant de la concentration de la solution. En
réalité celte constance du coellicient de diffusion n’est exacte que
dans une zone assez étroite; on sc représente bien que la mobililé
du corps dissous dans une solution sera fonction de la viscosité du
milieu, c'est-a-dire que & mesure que la solution se concentre la
force I devra varier parallélement & la viscosité de la solution. On
préveoit donc que le coeflicient de diffusion devra diminuer lorsque
la viscosité de la solution augmentera. Les expériences, faites
surtout par Arrhenius, ont complétement vérifié cette prévision.
Nous trouverons les délails dans la suile. '

55. Etudes expérimentales sur la vitesse de diffusion.
Mesure des coefficients de diffusion.— Pour mesurer la vitesse
de diffusion d’un corps, on doit verser dans un vase une certaine
quantité d'une solution de ce corps de concentration m, puis
verser au-dessus de l'eau avec beaucoup de précaution pour que
la limite de séparation soit bien netle; laisser reposer le tout 4 une
température absolument constante ; puis déterminer la quantité du
corps dissous qui aura diftusé, & différentes hauteurs du vase. Enré-
pétant avec différents corps les expériences, en ayant soin de
remplir le vase de la méme maniére et d'observer au méme
moment, on obtiendra des valeurs relatives des vitesses de dif-
fusion des différents corps. On ftrouvera ainsi, par exemple,
d'aprés Graham, que le chlorure de sodium diffuse 2,33 fois plus
lentement que I'acide chlorhydrique, le sucre 7 fols plus lente-
ment que HCI) le sulfate de magnésium diffuse avec la méme
vitesse que le sucre, etc.

Mais ces mesures ne permettent pas de calculer le coefficient de
diffusion des différents corps. En effet, pour avoir la valeur du
coeflicient de diffusion, 1l faut d’abord connaltre exactement la
hauteur & laquelle a diffusé une certaine quantité du corps; ensuite
on doit prendre un vase de section bien constante, donc un vase
bien cylindrique ou prismatique placé verticalement. Ce n’est qu’a
ces conditions que 1'on pourra calculer le coefficient de diffusion.
Ces calculs sont toujours trés compliqués; ils varient suivant les
mdthodes de mesure.

Les méthodes qui ont ¢té employées par différenls auteurs
neuvent se diviser en deux groupes : directes et indirectes.
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Méthodes directes. — Pour déterminer le cocfficient de diffusion
d’une substance, on préléve, & un moment donné, dans le vase
cylindrique, le liquide en plusieurs portions égales et on dose dans
chacune de ces portions la quantité du corps diffusé. Ainsi, par
exemple, Graham (*) mettait dans un vasc cylindrique de 152 mil-
Iimétres de hauteur et 87 millimétres de diamétre, au ‘fond
100 cenliméires cubes de la solution étudiée et au-dessus 700 cen—
timétres cubes d'eau distillée; la hauteur totale du liquide était
égalec & 127 millimétres; on laissait le tout & une température
constante pendant plusieurs jours ; puis on retirait le liquide total
en 16 portions de 5o centimétres cubes chacune et on dosait la
teneur en sel de ces portions.

St nous désignons par « la hauteur d'une section au-dessus du
fond du vase et par y la concentration du liquide & ce niveau, on
a, d’apres la loi de Fick

. p2l

af ax?
et intégration de cette équation donne comme formule définitive
pour v la valear :

n
am
T

< n2n2D}

I . nw s iy * o
— .51 o . €COS - —
n 8 h

m
y=3r

il

n

m est la concentralion de la solution mise au début dans le fond
du vase, & est la hauteur totale du liquide (— 87 milliméires);
v s . , . h

I'épaisscur de chague portion ¢étant égale & g 1a leneur en sel de

la couche d’ordre p cst égale & :

h
P18

qy = ydx
h
(p—1) %
On voit donc que le calcul du coefficient de diffusion D est trés

compliqué. Stefan (*) a calculé des tables qui permettent de

(*) Grauam. — Liquid diffusion applied to analysis. Philos. Trans. 151, 1861.
p. 183.

(*) Sterax. — Ucber die Diffusion der Flissigheiten, Wien. Akadem, Ber. 79,
1879, p. 161.
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calculer les valeurs de ce coefflicient, lorsqu’on connait la teneur
de chacune des portions. Stefar a montré que pour des durées
sulfisamment longues, lorsque t dépasse 14 jours, un calcul
approché peut étre employé. Ce calcul donne pour D la valeur

sulvante :
N &

D=

dans cette expression M est la quantité lotale du sel qui a été mise
au débul, Q est égal & la somme suivante des quantités de sel
trouvées dans chacune des portions retirées :

Q=qy + 7 + g5 + 5 + 2(4; + 3 + gy + ¢y)
30y Tua = Gus + 44) + 5 (705 Gss)
enfin ¢ est la durée et £ la hauteur du liquide.
Stefan a ainsi calculé les valeurs des coefficients de diffusion
ponr différents corps, en se servant des expériences de Graham. 11
trouve ainst :

. cm?
Pour le sucre D=o0,4 .107% — & ¢°
! sec 9
» le sulfate de magnésium 0,4 1078 A 10°
» le chlorure de sodinm 0,88 . 1073 a 5%ct 1,08. 1077 A 10°

Fea

» Tacide chlorhydrique 2,02 . 1073

50

Nous donnerons plus loin les résultats obtenus par d’autres
auteurs avec cetle méthode,

Méthodes indirectes. — Au lieu de doser la tencur de la solution
dans une tranche prise & un certain niveau, on a cherché a déter—
miner, par des méthodes physiques, la concentration de la solution
ades niveaux déterminés, pendant que la diffusion se produit. Deux
méthodes ont été employées : une méthode optique et une mé-
thode électrique.

La méthode optique a été employce par Hoppe-Seyler, E. Vo,
Johannisjanz, Wiener et Thovert (*). Les deux premiers auteurs

(") Hoere—SeyLen. — Beitrige zur Kenntniss der Diffusionserscheinungen. Med.
Chem. Unters. 1, 1867, p. 1.
— E. Yarr. — Ueber Diffusion von Flissigkeiten. Poggend. Ann. 130, 1867.

— Jomsxvissanz. — Ueber die Diffusion der Flissigheiten. Wied. Ann. 32,
1877.

— Wieser. — Wied. Ann. 1893.

~— Tuovenr. — HRecherches sur la diffusion. Ann. de chim, et de phys. a0,

1903, p. 360-432.

Hexnr. — Cours de Chimie Physique 11
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déterminent la vitesse de diffusion du sucre; la tensur de la solu-
tion & un niveau détermingé est mesurée par le pouvoir rotatoire de
la solution; la diffusion est produitle dans un vase i faces paralltles,
le polarimeétre est monté sur un cathétometre et on peut suivre la
marche de la diffusion par la mesure du pouvoir rotatoire. Johan-
nisjanz s'est servi d'une cuve prismatique et a mesuré indice de
réfraction de la sclulion & différents niveaux. Celle méthode n’est
pas utilisable, puisque le trajet du rayon lumineux dans un liquide
dont la concentration est variable n’est pas rectiligne, le rayon suit
une certaine trajectoire curviligne et sort suivant une direction in-
clinée vers le fond du vase. C'est la mesure de cette inclinaison du
rayon lumineux, qui a été utilisée par Wiener et Thovert pour la
mesure de la concentration de la solution 4 diflérents niveaux. On
peut déduire la concentration de la grandeur de celle déviation et
calculer le coefficient de diffusion.

Les mesures peuvent étre faites pendant que la diffusion se pro-
duit & des intervalles déterminés. La formule qui sert au calcul du
coellicient de diffusion est trés compliquée, on la trouvera dans Je
travail de Thovert.

La méthode électrique a été employée par F1. F. Weber et par
Galeotti (*). Unvasea pour fond une plaque d'un mdtal : Zn, argent
ou culvre ; on verse au-dessus une solution assez concenirée d’un
sel de ce métal; puis, au-dessus de cette dernitre, une quantilé égale
d’une solation diluée du méme scl, et on recouvre par une plaque
du méme métal, qui vient, par conséquent, toucher la surface supé-
rieure de Ja solution. L’ensemble forme une pile de concentralion,
dont on mesure la force électromotrice. Cette force électromotrice
dépend de la différence entre la concentration des solutions au con-
tact des deux plaques. A mesure que la diffusion se produit cette
différence diminue et Ja force électromotrice baisse. En mesurant
donc, de temps en temps, la force électromotrice de la pile précé-
dente on peut suivre la marche de la diffusion et un calcul permet
d’en déduire la valeur du coeflicient de diffusion. Le résultat de ce
calcul est assez simple, en eflet, on trouve que la force électromo-

(1) H. ¥. Wesen. - - Untersuchungen iber das Elementargesetz der Hydrodiffu-
sion. Wied. Ann. 7, 187q.

— Gavreorrt, — Sulle diffusione deyli clettroliti nei colloidi. Rend. Accad.
Lincei. 1g9u3. '
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irice de la pile précédente est égale &

2
E— Ae*%' Dt

A est une constante, h la distance des électrodes, D le coefficient
de diffusion et £ la durée de la diffusion.

Il y a avantage & ce que la distance / soit aussi faible que pos—
sible; dans les expériences de Weber cetle distance étail égule & 3
centimétres, dans celles de Galeotil elle est de 1o millimétres.

Cette méthode électrique est beaucoup plus sensible que toutes
les autres méthodes et permet des mesures trés pricises.

56. Résultats des mesures des coefficients de diffusion. —
1. Graham (') a fait un grand nombre de mesures des vitesses de
diffusion; il a montré, déjd en 1850, que la vilesse de diffusion varie
beaucoup d'un corps a l'autre, qu’elle est proportionnelle & la con-
centration de la solution qui diffuse et que la diffusion se produit
d'autant plus vite que la température est plus élevée. Un grand
nombre d’auteurs ont repris ensuite ces mesures et ont calculé les
valeurs des coefficients de diffusion des différents corps.

Les résultats généraux qui se dégagent de toutes ces recherches
sont que : 1° le coefficient de diffusion est une grandeur physique
spéeilique pour chaque corps; 2° la valeur de ce coefficient varie
un peu avec la concentration; pour certains corps il diminue &
mesure que la concentration augmente (exemples pour le sucre,
I'alcool, le sulfate de cuivre, etc.) ; pour d’autres corps ce coefficient
varie dans le méme sens que la concentration (par exemple pour
11ClI, KOII, KCl, etc,)'; mais ces variations sont faibles, de sorte
que la loi de FFick peut étre considérée comme praliquement exacte ;
J° le coeflicient de diffusion augmiente beaucoup avec la tempéra--
ture; cette augmentation est environ égale & 2 °/, par degré.

Donnons des valeurs numériques des coefficients de diffusion,
rapportés & la seconde comme unité de temps.

On voit, d’aprés le lableau suivant, qu'il n’y a pas de rapport
direct entre le coeflicient de diffusion d’un corps et son poids nio—
léculaire : deux corps ayant le méme poids moléculaire peuvent

(!) Gramam. — On the diffusion of liquids, Philes, Trans. 1850 et 1851.
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Corps Concentrations | Température D —X). 1o® Auteurs Pmds_‘ _
cm sec. moléculaires
Sucre 0,005 normale] 18,5 0,38 Thovert (1) 342

» 0,30 18,5 0,36 n »

» 0.97 18,5 0,28 » »

» 1,97 18,5 0,15 » »
Alcool  |o0,25 10,6 0,81 » 46

» 0,75 10,6 0,72 » »

» 3,75 10,6 0,51 » )
HC1 0,1 10,4 2,50 » 36,5

» 0,9 194 3,04 » »

» 0,1 18,0 2,58 Oholm (2) »

» 1,0 18,0 2,67 Arrhenius (2) »
HNO, 0,1 19,5 2,40 Thovert 63

» 0,9 19,5 2,62 » »
II_,_S()r. (),05 ]873 I,':)'_). » 98
KOH 0,1 13,5 1,98 » 56

» 0,9 13,5 2,17 » »

» 0,03 13,5 1,92 Scheffer (*) »
NaOH 0,1 12 1,25 Thovert 4o

» 0,9 P 1,18 » »

» 0,17 8 1,23 Scheffer »
KCl o,r 17,8 1,60 Thovert 74,6
NaCl 0,1 15 1,12 » 58,5

» 1,9 15 1,12 » »

» 1,0 8 1,24 Oholm »

» 5,5 18 1,23 » »

» 1,0 18 1,24 Arrhenius »

» 1,0 18 1,2H Sheffer »
KNO; 0,3 17,6 1,46 Thovert ro1
NaNO; |o.x 10,2 0.98 » 85
AgNO,;  |o,1 11,6 1,15 » 170

Zn(NO3)s |o,1 19,5 1,00 » 189
K,80, 0,03 19,6 1,12 » 174
ZnS0, |o0,05 19,5 0,54 » 161

» 0,53 14,5 0,42 » »
Cu80, ‘o,r 16,6 0,45 » 160

» '0,50 16,8 0,33 » »

CH;CO,H |o,10 18 1,02 Oholm 60
KJ 0,10 18 1,62 » 166
LiCl 0,10 18 1,10 » 42,5
NalJ 0,24 18 1,24 Kawalki (5) 150
CaCl, |o,19 9 0,74 Schefler T11
K.Cr,0,; |o0,08 18 1,09 |Wiedeburg (5)] 294
(1) Tuovert. — Annales de chim. et de phys., 26, 19o2.
(?) Onovs. — Ueber die Hydrodiffusion der Elektrolyte. Zeit. f. phys. Chem,, 50, 1904,
. 30g-350.
i &) %\ummxms. — Ueber die Diffasion von in Wasser gelosten Sloffen. Akad. Stoc-
kolm, 182 ct Zeit f. phys. Chem. 10, 18g2.
(%) Scaerrer. — Unlersuchungen iber die Diffusion wissriger Lisungen. Zeit f. phys.
Chem., 2. 1888.
(02 Kawarsi, — Diffusionsfihigkeit einiger Elektrolyte in Alkohol. Wied, Ann., 52,
1894, p. 166 et 300.
(6) Wieoesume, — Ueber die Hydrodiffusion. Dissert, Berlin, 18go.
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avolir des coefficients de diffusion trés différents, et inversement deux
corps de poids moléculaires inégaux peuvent avoir le méme coeffi-
cient de diffusion.

Il n'existe pas encore de théorie qui permetle d'expliquer, pour—
quoti le coefficient de diffusion d'un corps est différent de celui d'un
aulre corps, et qui mette en rapport les coefficients de diffusion avec
d'autres propriétés des corps. Arrhenius a montré sculement que
le coeflicient de diffusion dépend directement de la viscosité de
la solution : toute action qui augmenle la viscosité d'une solution
diminue le coefficient de diffusion. Ainsi, par exemple, 'addition de
non-électrolytes augmente la viscosité d'une solution et produit une
diminution du coefficient de diffusion ; de méme 1’élévation de tem-
peralure diminue la viscosité et augmente le coefficient de diffusion.
Ces variations de la viscosité permettent d’expliquer seulement une
partie des fails, relatifs & U'influence de la concentration sur le coef-
ficient de diffusion; nous verrons, en eflet, plusloin que dansle cas
des ¢lectrolytes les variations du degré de dissociation électroly—
tique d'un corps influent également sur le coefficient de diffusion.

2. Les quelques considérations théoriques, que nous avons pré-
sentées plus haut sur la diffusion des ¢lectrolytes, nous montrent
que la vitesse de transport des ions doit varier dansle méme rapport
que la vitesse de diffusion; par conséquent, la conductivité élec—
trique ¢lant proportionnelle & la vitesse de transport des ions et &

KI 0,5 norm. Nal 0,5 norm. | CdI; 0,5 norm.
< |- o —
Solvants e e At

Dif- |Conduc-{ Dif- |Condue-| Dif- [Couduc-
fusion | tivité | fusion | tivité | lusion | tivité
Fau. . . . . . . .| 100 100 82 80 84 30
Ban + 27,9 9/, alcool . .| 50 50 | 38 4o 4o 14
Eaw 4519, + . . . 38 35 — — 37 9
Bau +759%,. + . . | 29 26 | 27 23 39 6

leur nombre, si ce nombre reste constant, on devra trouver un pa-
rallelisme complet entre la conductivité électrique d'un électrolyte
et sa vitesse de diffusion. Arrhenius a confirmé cette hypotheése, il
montre que I'addition de sucre et d’alcool modifie dans le méme
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rapport et le coefficient de diffusion et la conductivité électrique;
de méme les changements de température influent sur les deux
grandeurs précédentes de Ja méme manicre.

Cetlte relation entre la conductivité électrique et la vitesse de
diffusion avait déja été signalée avant Arrhenius par Lenz () quia
&tudié Ta vitesse de diffusion dans des solutions contenant différentes
quantités d'alcool. Voici quelques nombres qui représentent les
vilesses de diffusion et les conductivités électriques des mémes solu-
tions. (Voir le tableau de la page v65).

Ces expériences ont été reprises avec soin par Kawalki qui a dé--
terminé par la méthode directe les coefficients de diffusion de difté-
rents électrolytes dans'alcool. Il trouve quele rapport des coeflicients
de diffusion dans I'alcool et dans 1'eau est égal au rapport des con-
ductivités moléculaires limites 2., dans ces deux solvants. Voici
quelques nombres :

I
Corps Nal LGl | KGH,CO, KI AgNO,
Deau : Dyteool 2,72 3,09 2,52 3,08 3,12
he g 2,62 3,07 2,92 2,60 3,00
ean aleool

Ces expériehces nous montrent donc que I'addition d'un non-
électrolyte & une solution diminue la vitesse de diffusion d’autant
plus, qu'il augmente plus fortement la viscosité. On se demande
comment agit P'addition d'un électolyte.

Les expériences d’Archenius montrent que,si le corps qui diffuse
est un non—électrolyte, 1'addition d"un électrolyte augmente ou di-
minue le coefficient de diffusion, suivant que cet électrolyte diminue
ou éléve la viscosité de la solution.

Mais, si le corps diffusant est un électrolyte, des complications
apparaissent ; la vitesse de diffusion peut soit étre retardée, soit aug-
mentée, indépendamment des changements de viscosilé, et les
influences peuvent &lre tres fortes. Ainsi, par exemple, le coelficient
de diffusion du sucre est égal dans I'eau & 0,284 et dans une solu-
tion normale de NaCl 4 0,248.

(1) Lexz. — Mémoires Acad. de St-Pétersbourg, 1882.
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Le coeflicient de diffusion de HCl dans I'eau est 2,09, dans
NaCl 0,67n il est 3,61 ct dans NH,Cl 3,4n il est égal & 4,67; de
méme pour KOT{ dans 'cau D == 1,70, dans KNO; 0,54n D =2,54
et dans KCl 0,6n D = 2,57, etc.

Ces variations du coefficient de diffusion avaient déja ¢té obser-
vées par Graham, mais leur explication et le calcul quantitatif de
ces influences n'a été possible qu'a la suite de recherches théoriques
de Nernst sur la diffusion des ¢lectrolytes.

57. Théorie de la diffusion des électirolytes. — Nernst a
donné en 1888 unethéorie géndrale permettant de calculer d’avance
le coefficient de diflusion d’un électrolyte quelconque, lorsque 'on
connait le degré de dissociation électrolytique de la solution consi-
dérée, ainsi que les vitesses de transport des ions. Cetle théorie repose
sur deux hypothéses : 1° on admet que la force qui fait diffuser un
corps dissous est mesurée par la pression osmotique de la solution
de ce corps : 2° On admet ensuite que la vitesse avec laquelle se
déplace un ion dans une solution est la méme, lorsqu’on applique 4
cet ian une force osmotique ou une force électrostalique de méme
intensité.

Supposons que nous ayons dans un vase une solution d’acide
chlorhydrique suffisamment diluée, de sorte que nous admeitrons
que la dissociation ¢lectrolytique est pratiquernent totule ; la solu—
tion ne contiendra que des ions Il et Cl_. Versons au-dessus,
avec précaution, de l'ean distillée. La solution a une certaine pres-
sion osmotique, et une force mesurée par cette pression osmotique
agira sur les lons de la couche inférieure et les déplacera vers
l'eau distillée; cette force a la méme grandeur pour les ions positifs
et pour les négatifs, donc le déplacement des jons lI. sera plus
raplde que celul des lons Cl_; en effet, les mesures de Hitlorf nous
ont montré que sous 'influence d'une méme force électrostatique
les ions 11, se transportent cing fois plus vite que les ions Cl_,
(La vitesse de transport de H, = 318, celle de Cl_ = 65,4). Par
conséquent, trés peu de temps aprés la mise en marche de l'expé-
rience, il y aura dans la partie inférieure de I'eau un excés d'ions
H,. et dans la partie supérieure de la solution d’acide chlorhydrique
un excés d'ions Cl_; donc I'eau, que 'on a versé au-dessus de la
solution d’HC, se chargera positivernent et la solution sera chargée
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négativement. Ces charges, provenant de I'excés d'ions 11, en haut
et de 'excés d’ions Cl_ en bas, modifierontla vitesse de diffusion
des ions; en effet, les ions Il chargés positivement seront soumis a
deux forces de signe opposé : d'une part, la force de diffusion
dirigée de bas en haut et, d’autre part, une force électrostatique
de répulsion dirigée de haut en bas. Par contre les ions Cl_ seront
soumis A deux forces qui seront dirigées toutes les deux de has en
haul et qui sonl,du reste,égales aux deux forces qui agissent sur les
ions H .

Désignons par 7 la force de diffusion qui est mesurée par la pres-
sion asmotique, par E la force électrostatique ; nous voyons que la
résullante des forces qui agissent sur les ions H est égale 3 # — E.
tandis que la résultante des forces appliquées aux ions Gl_ est
égale & = + L. Si nous désignons par u la vitesse de transport de
H, et par v celle de I'ton Cl _, la quantité d’ions II, transportés
pendant un temps déterminé sera proportionnelle au produit
u(m — E), celle des ions Cl_ transportés pendant le méme temps
sera proportionnelle & v(m + E). Lorsqu’'un régime constant s’éta-
blira,les quantités d’ions I, et d'ions Gl qui diffuseront de bas en
haut scront égales entre elles, donc & ce moment on aura 1'égalité

u(rn — E)y —v(= + E)
on en déduit
u—m7uo
u—+ v

=

donc la force totale agissant sur les ions I est égale &

2v

W—E:‘E—-—-
u—+ v

est celle qui agit sur les ions CI_ est égale &

au
T
u—+ v

Les quantités d'ions II, et d'ions Cl_ transportés pendant un
temps ¢ & travers la section de surface s du vase seront égales pourll , 4

T,
P u +v" "

i 2u

FQ)u—~+ v’

(ot
~—

pour Cl A&
t. s.
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I'(I1) et F{Cl) sont les forces qui devront étre appliquées 4 un
gramme-ion H, ou & un gramme-ion Cl. pour le déplacer &
travers la solution avec une vitesse de 1 centimétre par seconde.

Nous avons donné au début (v. p. 156)les valeurs de ces forces,
il ne nous reste plus qu'd rappeler leur expression avec quelques
détails supplémentaires.

La vitesse absolue, exprimée en centimétres par seconde, du dé-

1 td'un ion H est égale d .2
placement d'un 1on I est égale 3 56580
56%86' La force ¥ (H4) qui transporte un gramme-ion d’hydro™

gene avec la vitesse de un centimétre par seconde est égale a

, celle d’un ion Cl_ est

983 000 X 9,65,8,0 — 94.9!;/)(—101;
u

u

, h.of s
s 4.94 X 10% . .
de méme [F/CL) _—_%&_ kilogrammes (voir les caleuls

p. 157)-
La quantité d'ions H . transportée dans le processus de diffusion
sera done égale &
2 uu 107

. -ll_f_‘f— o S. 56_,5[1

(1)
celle des ions Gl_ est évidemment égale & la méme valeur.
St nous appelons m la concentration de la solution d’IIC] nous

aurons
m—m.R.T=m. 84,8 T. (2)

Le coefficient de diffusion étant défini par la quantité de sub-
stance qui dans I'unité de temps (une seconde) traverse une section
de 1 centimétre carré, lorsque la différence de concentration est
égale & I'unité, ce cocflicient de diffusion sera évidemment, d'aprés
1} et {2, égal & I'expression

84.8 2 uv

D —

— -1
94.94 " u—+v
ou encore

o 3uv .
D=0,89T. R 107%, cm ™2 sec. (3)

Il suffit de substituer dans cette formule les valeurs de T, uetv
que nous avouns donndes plus haut (chap. i, p. 43) pour oblenir
les valeurs numériques du coefficient de diffusion.
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Ainsi, par exemple, pour IICl nous avons & 25°u =318, v = g3
la formule précédente devient donc

. 65
D =o0,89 X (373 + 25) X L?;g%%%—)? X 107 = 2,4 X 105,

On obtient donc une valeur trés voisine de celle qui est obtenue
par des mesures directes du coefficient de diffusion {voir p. 164).

La comparaison entre les calculs des coeflicients de diffusion et
les valeurs obtenues directement a ¢té faite d’abord par Nernst,
puis par Arrhenius, Thovert, Oholm et plusieurs autres auteurs.
Les résultats sont, en général, tres satisfaisants.

Yoici, en eflet, quelques valeurs numériques ; nous citons les ex-
périences de Gholm et de Thovert ; dans celles d’Oholm la concen-
tration était égale & 0,01 normale et la température & 18°, dans
celles de Thovert la concentration est égale 4 0,02 normale et la
température en moyenne & g°.

Expéricnces de Qholm Expériences de Thovert
Corps T—— COTPS T
D ohservé | D calculé D observé | D caleuld
NaCl . . .|1,170 ;C;lli_ 1,173 NaOH. . .| r,21 :E: 1,25
KClI . . 1,460 1,460 KCl . . .| 1,21 1,23
LiC1 . . .|1,000 0,904 NaCGl . . .| 1,06 ‘ 1,19
Kl. . . .|1,460 1,467 NaMNOy. . | o0,9) 0,97
HCL . . .‘2,32/; 2,431 AgNO; . ] 1.2 1,13
CH,CO,IT . 0,930 1,368 K.S80,. . .| 0,90 0,93
KOIl . . .'n,903 2,100 ZnS0,. . .| o,4x 0,44
NaOH . . .|1,432 1.5568

Cette concordance, aussi parfaite, entre les mesures de vitesse de
diffusion et les calculs déduits des mesurcs de conductivité électrique
constitue un argument nonveau en faveur de la théorie des jons.

58. Diffusion des mélanges d'électrolytes. — La théorie de
la diffusion des électrolytes de Nernst permet de prévoir comment
se produira Ja diffusion dans le cas d'un mélange de plusieurs
¢lectrolytes. Prenons un exemple : supposons gue nous mettions au
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fond d’un vase une solulion contenant par litre un mol. HCI et
0,39 mol. KCl, versons au-dessus une solution de KCl de méme
teneur, c’est-a-dire contenant 0,39 mol. par litre. La diffusion
de T'acide chlorhydrique se produira donc dans une solulion de
KCl. Dans les premiers instants un excés d’ion 11 passera de bas
en haut el il restera en bas un excés d’lons Cl_, puisque la vilesse
de transport des lons II, est bien supérieure & celle des ions CI_.

La force électrostatique E, qui retardait la diffusion des ions I
et accellerait celle des ions Cl_ dans le cas étudié plus haut, agira
ici non seulement sur ces ions, mais également sur les ions K et
Cl_ de la solution dans laquelle se produit la diffusion; donc leflet
produit par cette force sera un transport d’une certaine quantité
d’ions K. de haut en bas et par conséquent les jons H pourront
diffuser plus vite que dans le cas de I'eau pure. Nous voyons done
ainst que la vitesse de diffusion de HCI sera plus grande dans KClI
que dans 1'eau et que de plus la partie inférieure s’enrichira en KCl.

Les expériences confirment complétement ces prévisions théo-
riques. On trouve, en eflet, au bout de 47 heures dans la partie su-
périeure du vase 0,363 mol. KCl par litre, dans la partic mnoyenne
0,392 et dans la partic inférieure 0,425 (expériences de Thovert).

Il est facile de voir, qu’en tenant compte des vitesses de transport
des ions qui se trouvent dans la solulion, on peut calculer numé-
riquement quel sera le coeflicient de diffusion de chacun des
électrolytes.

On peut donc prévoir par e calcul, comment se produira la dif-
fusion d'un mélange d’électrolytes; ce calcul a été comparé par
Nernst aux expériences trés soignées de Marignac sur la diffu-
sion des mélanges et la concordance a été trouvée trés bonne.

Le calcul montre que dans le cas de la diffusion d’nn mélange
de deux dlectrolytes la différence entre les vitesses de diffusion des
deux électrolytes est plus grande que dans le cas de la diffusion isolée
de chacun des électrolytes. Ce résultat est bien conforme & la régle
générale énoncée par Marignac, quil'avait énoncée en se fondant
sur les données expérimentales, sans pouvoir en donner aucune
explication.

La théorie précédente permet également de prévoir et d’expliquer
les «anomalies » qui se produisent, quelques fois, dans la diffusion
des mélanges ; ainsi, par exemple, versons au fond d’un vase une
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solution contenant par litre 1 mol. IINO, et 0,1 mol. AgNO,, et au-
dessus mettons une solution de AgNO, 0,05 normale ; on voit au
bout de plusieurs heures que la solution inférieure s'enrichil en
nitrate d'argent, ce dernier a donc diffusé d'un endroit de con-
centration faible vers celul ol sa concentration est plus forte, c'est-
d-dire en sens inverse de celui de la diffusion ordinaire. La théorie
de Nernst rend bien compte de ces faits, ainsi qu’'on le voit immé-
diatement,siI'on envisage les vitesses de transport des différentsions.
Beaucoup d’exemples de ce genre ont été donnés par Abegg, Behn,
Bose, Tammann, etc.
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CRYOSCOPIE

59. Abaissement du point de congélation des solutions.
Lois de Blagden, Raoult, van't Hoff et Arrhenius. — 1. Loide
Blogden. — Lorsqu’a un liquide pur on ajoute un corps soluble
quelconque et que I'on abaisse la température de cette solution, on
voit qu'a partir d’une certaine température il se sépare de la solu-
tion une partic sohde; l'analyse de cette partie solide montre
qu’elle est formeée, presque toujours, uniquement du solvant pur,
le corps dissout reste tout entier dans la partie liquide de la solu-
tion; ainsi, par exemple, en refroidissant une solution de camphre
dans la benzine, on obtient des cristaux de benzine pure; une so-
lution d’aldéhyde benzoique dans I'acide acétique donne par refrot-
dissement des cristaux d’acide acétique pur; de I'eau de mer re-
froidie au dessous de — 2°,3 donne une glace contenant uniquement
de J'eau elc. Ge n’est que dans des cas exceptionnels que la partic
solide qui se sépare de la solulion contient plusicurs corps; ces
cas seront étudiés plus loin.

La température & partir de laquelle le solvant solide se sépare de
la solution est inférieure a la température de congélation du sol-
vant pur; on peut donc dire que l'addition d’'un corps scluble
quelconque & un liquide pur abaisse la température de congélation
de ce liquide. Blagden (*) étudia en 1788 cel abaissement du point
de congélation des solutions et il montra que cet abaissement est
proportionnel a la concentration de la solution ; c’est ce résullat
qui porte le nom de loi de Blagden.

() Braoen, — Philos. Trans. 78, 1788, p. 277.
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L’étude de la température de congélation des solutions a été
reprise ensuite par Rirdor(f (1) et Coppet (*). Le premier montra
que I'abaissement du point de congélation est proportionnel a la
concentration pour un grand nombre de solutions salines; 1a con-
centration était toujours exprimée en grammes de sel pour roo
d'eau. Pour certains sels, & partir d’'une concentration délerminée,
la lol de proportionnalité ne se vérifiait plus, ce que Riidorff expli-
quait en admettant la formation d’hydrates dans la solution.

Coppet eut le premier 1'idée de rapporler les abaissements aux
concentrations moléculaires des solutions salines, et il montra que
pour des sels analogues les solutions équimoléculaires ont le méme
abaissement. Ges auleurs n’avaient étudié que des solutions aqueuses
de sels.

2. Loi de Raoull. — Raoult entrepris I'étude systématique de la
température de congélation de solutions d’un grand nombre de
substances inorganiques et organiques dans différents solvants :
eau, benzine, nitrobenzine, bibromure d’éthyléne, acide formique
et acide acétique. Raoult montra d'abord que la loi de Blagden
s’applique aussi bien aux solutions non aqueuses qu’aux solutions.
dans Veau. « Tout corps, solide, liquide ou guzewr, en se dissol-
vant dans un composé défini liquide, capable de se solidifier, en
abaisse le point de solidification, » (Comptes Rend. Acad. d.
Sciences 1882).

« Pour les dissolutions étendues d’un méme composé organique
dans un méme dissolvant, les coefficients d’abaissement ont une
valeur sensiblement constante et indépendante de la concentration.
En d autres termes, la loi de Blagden est applicable anx dissolutions
élendues des substances organiques. » Raoult appelle « coeflicient

d’abaissement » le rapport % olt A est I'abaissement du point de con-
gélation et P le poids de la substance (en grammes) dissoute dans
100 grammes de dissolvant.

En exprimant les concentrations en grammes-molécules Raoult
énonce la loi qui porte son nom : « dans un méme dissolvani,
les abaissements moléculaires sont les mémes pour loules les subs—

(') Rovorer, — Pogqend. Ann. 114, 1861 ; 116, 1862 et 145, 1871,
(2) Coeerr, — Ann. de chim, ef de phys, 23, 1871; 35, 1872; 36, 1872,
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fances orqaniques, et, en général, pour loules les subslances qui n'y
subissent ni condensation, ni décomposition. » (Comptes Rendus

1882). C’est-a-dire le produit IA, M est constant ; M étant le poids
moléculaire du corps dissous.

Raoult déduisit de la constance de I'abaissement moléculaire une
application pratique & la déterminalion du poids moléculaire
d'une substance dissoute quelconque et il donna le nom de ¢ryos—
cople (zzuds glace et axomzw j'examine) & I'étude des corps dissous,
fondée sur 1'observation de la température de congélation de leurs
solutions. :

La valeur de Vabaissement moléculaire varie d’'un solvant 3
l'autre. Raoult pensait pouvoir ratlacher celte valeur au poids mo-
léculaire du solvant, et il avait énoncé une seconde loi : fe rapport
de T'abaissernent moléculaire au poids moléeulaire du solvant est

: . - . .
constant, et égal en moyennc & 09,62 ; c’est-d—dire P 0°,02.

Cette derniere loi s’énongait de la maniére suivante : « Une mo-
lécule d'un corps queiconque, en se dissolvant dans 100 molécules
d'un liquide quelconque, de nature différente, abaisse le point de
congélation de ce liquide d'une quantité a peu prés conslanle et
voisine de 0°,62. n (Comples Rendus 1882). Voici les exemples
données par Raoult :

Solvants A])ai'ssem_enls I?Oids_ Rapports
moléculaires moléculaires
Acide formique . . . . . 28 46 0,61
Acide acétique. . . . . . 39 60 0,65
Benzine. . . . . . . . 49 78 0,63
Mtrobenzine . . . . ., . 70,5 123 0,60
Bibromure d’éthyléne . . . 117 188 0,62

Cette loi ne s’est pas vérilice pour beaucoup de solvants, de sorte
qu'elle n’apparait que comme une régle applicable seulement pour
une partie des solvants. La valeur de l'abaissement moléculaire
pour un solvant ne se trouvait donc raitachée & aucune autre gran—

deur physique.
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3. Lol de Van't Hoff. — Van't Hoff (*) reprit en 1885 I'étude
théorique de I'abaissement du point de congélation des solutions.
Il montre qu'il existe une relation entre la pression osmotique et
I'abaissement du point de congélation d’une solution. Nous avons
établi cette relation dans le premier chapilre (§ 3, p. 15), elle a

pour expression :
= =—= E.a. 'i
E est I'équivalent mécanique de la chaleur, 2 la chaleur latente
de solidification du solvant, A l'abaissement, = la pression osmo-
tique de la solution et T la lempérature de congélation du solvant
pur.
Par conséquent si m est la concentration moléculaire de la solu-

tion on a :
©= = R.T.m

et I'expression précédente devient :

R.T.m =—E.p. %

ou encore
R Tm
A= R o

la constante des gaz I3 est égale & 0,848 (v.p. 22), E est égal & 426
K . .
donc R= 0,00198 cu approximalivement 0,002 ; donc pour une

solution normale, c'est-a~dire contenant 1 mol. par litre I'abaisse-
menl A sera ¢gal &

ma

A — 0,002

2
c’est 'abaissement moléculaire. Nous le désignerons par lalettre B.
Cette expression représente la lot de Van't Iloff : ['abaissement
moléculaire d’un solvant quelconque est égal a 0,002 multiplié par
le rapport du carré de la température absolue de congélation du

solvant a la chaleur laiente de fusion.

Ainsi, par exemple, pour I'ecau on a T = 273, =179 donc
B = 1°87; tel est 'abaissement moléculaire théorique. L'expé-

(!) Vax’t Horr. Lois de Uéquilibre chimique dans Uétat dilué, gazeur ou li-
quide. Acad, de Stockholin, 14 oct. 1885,
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rience donne un nombre trés voisin, ainsi, par exemple, Raoult
avait indiqué dans ses premitres recherches B = 1°85. Loomis
trouve dans ses dernitres mesures 1°,86. Voici quelques exemples
encore qui démontrent ’exactitude de la loi de Van't Hoff.

Points Ll Abaissements moléculaires |
Solvants de congélation lft::ﬂi‘“ra ——

I calculés observés
Eau. . . . .]273 79 ° 87 19,86
Acide acétique. .| 273 4 16,75 43,2 3, 83 3, 86
Acide formique .| 273 + 8,52 55,6 2, 81 2, 77
Benzine. . . .l 2734+ 4.96 29,1 5, 25 5, oo
Nitrobenzine . .| 273 4 5,28 22,3 6, 86 75 07

Cette relation entre l'abaissement moléculaire et la chaleur
latente de fusion peut étre utilisée pour déterminer la valeur de
celte derniére; on trouve dans la littérature beaucoup d’exemples ou
la chaleur latenle de fusion a été ainsi déterminée par des mesures

de cryoscopie. Voici, comme exemples, quelques chaleurs latentes
2
déduites par Eyckmann (') d'aprés la formule g = 0,002 B

Abaisscments Chaleur latente de fusion
Solvants moléculaires o st —
B , .
calculée observéc
Benzine, . . . . . . . 5,0 29,4 2g,1
Naphtaline. . . . . . . 7,2 35,7 35,5
Phénol . . . . . . . . 7.4 26,1 25
Nitrobenzine . . . . . . 7,05 21,6 22,3
p. Toluidine . . . - . . 38,6 3g

e Théorte d' Arrhenius. — Déja Racult en étudiant les solutions
aqueuses de sels avait vu que ces solutions présentent des abaisse~
ments moléeulaires supérieurs & ceux que l'on oblient pour des

() Excrmany, — Ueber die Bestimmung der latenten Schmelzwdrme durch
Gefrierpunkiserniedrigung. Zeit. f. phys. Chem. 3, 188y. p. 203.

Henei. — Cours de Chiwie Physique 12
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corps organiques et que de plus ces abaissements varient d'un sel
4 lautre. Celle anomalie présentée par les solutions salines sou-
levait des difficultés d’Interprétation que Van't Hoff avait signalces,
sans en donner une explication.

C’est Arrhenius (‘) qui le premier _éfnit Ihypothése que les élec-
trolytes qui échappent & la loi de Raoult sont dissociés dans les
solulions aqueuses et que les ions qui apparaissent dans la disso~
ciation électrolytique agissent sur {'abaissement du point de con-
gélation comme des moldcules. Cette théorie d’Arrhenius le con-
duisit & sc servir de la méthode cryoscopique pour déterminer
le degré de dissociation électrolytique @ d’un corps donné; la
. comparaison des résullats obtenus ainsi, avec les valeurs de «
déduites des mesures de conductivité électriqﬁe, donna & Arrhenius
des résultats tris satisfaisants. Voici quelques nombees pris dans le
premier travail d’Arrhenius (1887), ces nombres représentent,
d’une part, les valeurs du rapport de I'abaissement moléculaire
observé 4 1'abaissement moléculaire théorique, qui est égal & 1,87,
et, d’autre part, les valeurs de i déduites des mesures de conducti-
vité électrique, d’aprés la formule i =1 + (n — 1) 2 ol nestle
nombre d’ions qui apparaissent dans la dissociation d’une molé-
cule de I'électrolyte. Les concentrations sont égales & 1 gramme
par litre. {Voir le tableau de la page 179).

Pour quelques dlectrolytes Arrhenius avait trouvé que les deux
valeurs de 7 different assez fortement, mais, pour la grande majorité
des cas, il est certain que la concordance entre les déterminations
cryoscopiques ct les mesures électriques est trés satisfaisante (voir
d’autres exemples & la page g1).

Nous voyons donc en résumé que les deux lois fondamentales de
la cryoscopie ont pour expression :
(x) A=iB.m

"2
(2) B = 0,002 0

A est I'abaissement du point de congélation d'une solution conte-

(1) Anruswius. — Ueber den Gefrierpunkt verdiinnter wisseriger Lbsungen, '
Zeit. f. phys. Chem. 2, 1888. p. hgr-505.

— Ueber die Dissociation der in Wasser geldsten Stoffe,; Zeit. f. phys. Chem. 1,
1887, p. 631-648.
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pant m molécules grammes par litre, B esl I'abaissement molécu-
laire du solvant, T la température absolue de fusion du solvant,
? la chaleur latente de fusion du solvant et { un coefficient qui repré-
sente le nombre de molécules « actives » (c’est—a—-dire molécules
-+ ions dans le cas des électrolytes) qui se trouvent dans la solulion.

Corps i—=A: LSy i=1t+ (p—1)a
KCGt. . . . . . . ... 1,82 1,86
NaCl., . . . . & . . . .. 1,90 1,82
NHCGL . . . o o 000 1,88 1,84
KL . . . . . 00 . 1,90 1,092
NOK .. 0 oo 0oL 1,67 1,81
NONa . . . . . . . ... 1,82 1,82
CloO;K . . . . . . . . < . 1,78 1,83
BaCll,, .. . . - . . . .. 2,63 2,04
ft Ba(NOg)p- « « « . . .+ . . . 2,19 2,13
(NOg}ePb o o v v, o L. 2,02 2,08
5 (1 1,98 1,90
NOH . . . . .« . . ... 1,94 1,92
CIOGgH . . . . + « . . . . 1,97 1,91
HCOH. . . . . . . . . . 1,04 1,03
CH,CQ,H . . . . . . . . . 1,03 1,01
NaOIL . . . . . o0 1,96 1,88
Kodg. . . . . . . . . .. 1,97 1,93
Ba(CH),. . . . . . . . . . 2,069 2,67
CalOHpp, + o o . o« o . . 2,59 2,59

Ces deux lois montrent donc que la cryoscopie peat étre appli~
quée 4 la détermination de trois grandeurs physiques, qui sont m,
iet o3 elle peut donc servir : 1° 4 la délermination du poids molé-
culaire d’un corps dissous ; 2° a la mesure du degré de dissociation
dlectrolytique d’un corps; 3° A la détermination de la chaleur la—
tente de fusion d'un corps chimique défini. On comprend donc
que le nombre de travaux qui onl été faits sur la cryoscopie est
trés considérable. Nous donnerons d’abord la description des
techniques employées et puis nous indiquerons les principaux ré—
sullats obtenus en cryoscopie.

60. Technique des mesures cryoscopiques, — 1. Les mé—

thodes que 'on emploie pour déterminer I'abaissement du point
de congélation d’'une solution varient beaucoup suivant le pro—
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bléme que U'on se propose de résoudre par ces mesures. On peut
d’une manic¢re générale distinguer deux modes opératoires diffé-
rents que nous désignerons par les termes de cryoscopie ordinaire
et cryoscopie de précision.

Lorsque la cryoscopie est faile pour déterminer le poids molé-
culaire d'un corps chimiquement défini, ou pour connaitre la
concentration moléculaire globale d’'une solution donnée, ou enfin
pour déduire la chaleur latenle de fusion d™un corps chimique-
ment défini, les abaissements que 1'on a & mesurer sont considéra-
bles, ils seront de 'ordre du degré ou de plusieurs dixiemes de
degrés. Dans ces cas on n’a pas besoin d’avoir une précision
supérieure A un centiéme de degré et méme, souvent, la précision

o .
de = de degré suffit; on demande ici & la méthode cryosco~

pique d’étre simple et de permettre des mesures rapides.

Lorsque, au contraire, les mesures éryoscopiques sont faites dans
un but théorique, par exemple pour déterminer 'abaissement des
solutions extrémement diluées des électrolytes et comparer les va-
leurs obtenues aux résultats des mesures électriques, I'abaissement
observé n’est que de quelques centiemes de degrés et on doit déter-

. y e . I
miner sa valeur avec une précision de - . de degré et méme

plus ; dans ces cas la rapidité des mesures importe peu, c'est la
précision qui est le point essentiel et pour I'obtenir on doit suivre
une technique toute spéciale, correspondant & ce que l'on appelle la
cryoscopie de précision. Décrivons les deux techniques séparément.

2. Cryoscopie ordinaire. — La méthode la plus employée est
celle qui a été élaborée par Beckmann : 20 & 30 centimétres cubes
de la solution sont placés dans une éprouvette & parois mminces,
on plonge dans la solution le réservoir d'un thermométre. ainsi
quun agitateur ; I'éprouvelte est fermée par un bouchon qui laisse
passer la tige du thermométre et 1'agitateur ; cetle éprouvelte est
placée dans une deuxiéme éprouvelte un peu plus large, de sorte
qu’entre les parois de ces deux éprouvettes il y ait un espace
rempli d’air de 3 millimeétres d’épaisscur environ; le tout plonge
dans un mélange réfrigérant convenable, dont la terupérature est
inférieure & la tempéralure de congélation de la sclution. On agite
régulierement la solulion et on suit la descente de la colonne de
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mercure dans la tige thermométrique ; la solution se refroidit ainsi
au~-dessous de son point de congélation, il se produit une surfusion ;
lorsque la surfusion atteint environ un demi-degré au-dessous du
point de congélation, on provoque la congélation, soit en agitant
fortement avec l'agitateur, soit en projetant dans l'éprouvette une
parcelle du solvant solidifié ; la congélation se produit alors et le
thermometre monte jusqu'a un certain point; on continue & agiter
réguliérement, on voit alors que le thermométre reste absolument
fixe pendant plusieurs minutes ct ce point est pris pour le point
de congélation de la solution.

La méme opération, faite avec le solvant pur, donne la posilion
du zéro, on obtient donc par soustraction la valeur de I'abaissement
du point de congélation.

Quelques précautions doivent étre prises pour que les mesures

. 1 .
solent exacles & — de degré pros.
100

1° Le thermomeétre employé est ou bien & zéro fixe, ou hien &
zéro variable ; on devra chaque fois faire une mesure avec le sol-
vant pur ; il faudra faire attention & ce que le réservoir plonge tout
entier dans la solution. ]

2° L’agitateur du cryoscope est formé d’une tige de verre 4 ’ex»
térmité de laquelle est soudé un {il de platine, recourbé en anneau
et qui entoure le thermometre. L’agitation est produite en soule-
vant et abaissant la tige de verre. Il faut que 1'anneau de platine
ne sorte pas de la solulion pendant Dagilation, la hauteur de sou-
levement de l'agitateur sera donc réglée par une marque quel-
conque ; de plus 'agitateur ne doit pas frotter contre les parois de
Féprouvelte ou contre le thermométre,

3° Le mélange réfrigérant doit avoir une température déterminée
qui ne soit pas inféricure de plus de cing degrés & la température
de congélation de la solution; si la différence est plus grande I'abais-
sement observé sera trop grand.

4° La surfusion ne doit pas étre supérieure a un demi degré,
puisque sans cela la quantité de glace qui se forme au moment de
la congélation est trop grande et la solution se concentre d'une va-
leur assez notable, de sorte que 1’abaissement mesuré sera plus fort
que celui qui correspond 4 la solution placée dans I'éprouvette.

En tenant compte de ces précautions et en ayant soin de verser
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dans I'éprouvettc la solution, déja refroidie au voisinage de som
point de congélation, une mesure cryoscopique peul étre faitc en

. .. . 1
15 4 30 minutes et la précision est certainement égale & oo de

degré.

3. Cryoscopie de précision. — La technique que I'on doit suivre
pour déterminer le point de congélation d'une solution avec une
grande précision est trés délicate, elle nécessite tout un enscmble
de précautions et ne sert que dans des recherches d’ordre théorique.

Pour mieux comprendre les méthodes suivies, il faut d’abord
rappeler la définition de la température de congélation d’une so-
lution : on appelle température de congélation d'une solution la
température pour laquelle cetle solution est en équilibre avec le
solvant solide, la pression élant égale & la pression atmosphérique.

D’aprés cette définition, pour déterminer le point de congélation
d’une solution, 1l faut connaitre la température de I'équilibre entre
Ia solution et le solvant solide. Deux méthodes générales ont été
proposées : l'une d’elles cherche & réaliser les conditions d’'un
équilibre parfait et on n’a plus qu’a mesurer la température avec
un thermomeétre suffisamment précis; I'autre consiste & faire une
mesure cryoscopique dans des conditions bien déterminées et a
calculer la vraie terpérature de congélation, celle qut correspond
a I'équilibre parfait.

Lorsque l'on opére,comme dans la cryoscopie ordinaire,en pro-
duisant une surfusion de la solution et en projetant une parcelle
de glace, afin de provoquer la congélation, on voit la colonne du
thermométre monter jusqu’d un certain niveau ef rester fixe i ce
niveau ; cette température ¢ correspond & un état d'équilibre,
mais ce n'est pas celul qut correspond au vrai point de congélaiion
de la solution. En effet, Ie thermomeire reste fixe 4 la tempéra—
ture ¢, puisqu’'il y a équilibre entre deux processus inverses : I'ue
cst le refroidissement de la solution se produisant avec une cer~
taine vitesse r; cetle vitesse est propertionnelle i la différence entre
la température de la solution et celle du bain réfrigérant; le
deuxiéme processus est le réchauffement de la solution, produit
par la solidification du solvant ; la vitesse s avec laquelle sc produit,
cette solidification est proportionnelle & la différence entre la tem-
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pérature ¢ de la solution et la vraie température de congélation ¢,.
On a danc
§ = k(to —_— t)
k étant un facteur constant.
Le thermométre restant fixe, il en résulte que les deux vitesses r
et 5 sont égales entre clles, donc on a

r=— ]f(ﬁo — B
d’ou I'on déduit . :

r
, ' 10=z+'k'

La vraie température de congélation de la solution (¢,) differe de

la température observée par le terme }Z; on voit donc d’abord que la

tepérature observée est toujours plus basse que la température de
la congélation vraie.
. . ro, .

Pour cobtenir /, on devra donc ou bien rendre le terme T négli-
geable, ou bicn calculer la valeur de ce terme.
r
k
soil diminuer r, soit augmenter k.

Comment rendre le terme ; négligeable?. On peut évidemment

Diminuer r signifie diminuer la vitesse de refroidisscment de la
solution ; dans ce but certains auteurs (Jones (*) Wildermann (%)
Abegqg (*) augmentent Ie volume de la solution, misc dans I'éprou-
velte cryoscopique ; ils emploient jusqu'da un litre de sclution
chaque fois, D’autres auteurs (Loomis (*) Raoult (*) Ponsot (°) em—
ploient un bain refrigérant & température trés peu inféricure a
celle de la solution. Pour obtenir une température hien connue et

(') Joxes, — Ueber den Gefrierpunkt sehr verdinnter Losungen. Zeit, f. phys.
Chem. 11, 1893 et 18, 18g5.

{*) WiLpenyasN. — Der experimentelle Rewels der Van’t Hoffschen Konstante,
ete. Zeit, f. ph. Ch. 15, 1894.

() Asece. — Gefrierpunktserniedrigungen sehr verdinnter Lasangen. Zeit, f.
ph. Ch. 20, 1896, p. 207-233.

(*) Loomss, — Ueber den Gefrierpunk! verdinnter wisseriger Lisungen. Wied.
Ann. 57, 1896 ; 60, 1897.

(*) Raouvrr. — Cryoscopie de précision, application & quelques dissalutions
aqueuses. Ann. de ch. et de phys. 1898,

(%) Powsor. -— Recherches sur la congélation des solutions aqueuses étendues.

Ann. de ch. et de phys. 1897.
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fixe du bain refrigérant on emploie souvent des mélanges réfrigé-
rants cryohydratiques (c’est-a-dire avec excés du sel), tels que les

suivants :
glace +alun . . . . . ., . . . . —- 0%47
» =+ sulfate de sodium . ., . . ., ., . — o0, 70
»  + chromate de potassium neutre , . . — 1, 00

» - sulfate de potassium . . . . . . — 1, do

1
» - sulfate ferreux . . . . . . . . — 2, 0o
3

» -+ nitrate de potassium . . . . . . — 3, oo

Quclques auteurs (Loomis, Raoult) font varier la température du
bain réfrigérant i partir du moment ot la congélation est produite
et rapprochent ainsi graduellement cette température de celle de la
solution.

Enfin Ponsot a pensé pouvoir supprimer les effets de rayonne-
ment en produisant sur les parois internes de 1'éprouvelte une
gaine de glace de quelques millimetres d’épaisscur.

Le calcul du terme de correclion E a été appliqué dans les expé-

riences de Nernst et Abegg ('); ces auteurs opérent avec deux
éprouvettes identiques, 1'une d’elles contient de 1'eau pure, 'autre
la solution, on provoque la congélation seulement dans cette deu-
xitme ; on suit la vitesse de refroidissement dans chacune des deux
éprouveltes et on calcule le terme correctif qu'il faut ajouter & ¢ pour
oblenir la vraie température de congélation f,.

Un point délical dans la cryoscopie de précision est la détermi-
nation de la concentration de la solution. Lorsque la glace se forme,
la solution se concentre et son titre change. Pour connaitre le titre
exact de la solution qui correspond an point de congélation me-
suré, il faut, ou bien calculer ce litre en partant du titre primitif et
en calculant le poids de glace qui s'est formé aprés la surfusion;
ou bien, au contraire, opérer directement, comme l'ont fait Roloff (%)
et Ponsot, retirer un certain volume de la solution au moment de la
congdlation et délerminer son titre.

Enfin il est nécessaire de régler d'une facon bien convenable
Vagitation et de connailtre les corrections du thermométre. Certains

(*) Nenxst et Asece. — Ueber den Gefrierpunkt verdinnter Lésungen. Zeil. f.
phys. Ch. 5. 1894, p. 681-6g3.
(%) Rorowr, -— Zeit. f. phys, Chem. 18, 1895.
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auteurs, Chrustchow (*) et Hausrath (%), ont remplacé avantagen-
sement le thermomeétre & mercure par une pile thermo-électrique ;
la précision est plus grande et, de plus, l'appareil peut étre fermé
hermétiquement.

61. Résultats obtenus, — 1. L’étude des résullats qui ont été
obtenus en cryoscopie peut étre faite & deux points de vue : d'une
part. les résultats pratiques et, d’autre part, les résultats théoriques.

Au point de vue pratique, la méthode cryoscopique a rendu sur-
fout de grands services pour la détermination du poids moléculaire
des corps. Supposons que I'on fasse la cryoscopie d'une solution con-
tenant dans 100 centimétres cubes P grammes d’un corps pur; on
observe un abaissement égal & A. Gomment calculer le poids molé-
culaire M du corps ? Siun litre de la solution contient une gramme-
molécule d'un corps quelconque, non dissocié, I'abaissement ob-
servé sera égal & I'abaissement moléculaire B; par conséquent une
solution contenant M grammes duo corps dans un litre aura un
abaissement égal & B; la solution donnde contenant P grammes
dans 100 centimétres cubes aura donc un abaissement égal &

B.1o.P__

M A

on en déduit pour le poids moléculaire

B.10. P
M__T

Dans cette relation B est I'abaissement moléculaire relatif & une
solution contenant une molécule du corps par litre ; donc pour I'eau
B = 1,87, pour la benzine B = 4,9, elc.

Une difficulté s’est présentée, lorsque I'on a cherché a détermi--
ner le poids moléculaire dans des solvaunts antres que I'eau, dont le
poids spécifique est différent de I'unité. En effel, certains auteurs
ont rapporté la concentration au poids de la solution, d’autres au
poids du solvant, d’autres enfin (par exemple Raoult) rapportent la
concentration & ¥oo molécules-grammes du solvant. Ces différents
modes de représentations ont soulevé des discussions trés nom-

(%) Curustcnow. — Comptes-Rendus, 19o2.
(2) Hausmata, — Annalen der Physik, g, 1903.
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breuses. Nous devons retenir, au point de vue pratique, que la re«
présentation qui semble étre la plus avantageuse consiste & exprimer
le nombre de grammes du corps contenus dans 100 ou 1000
grammes du solvant; l'abaissement moléculaire sera dans ce
cas celui qui correspondra & une solution contenant une gramme-
molécule du corps dans 1000 grammes du solvant. Pour l'eau
et les solutions diluées on pourra sans inconvénients rapporter Ia
concentration aux volumes, c’est-d-dire indiquer le nombre de
grammes du corps contenus dans nn litre de la solution.

Un grand nombre de recherches, faites dans un intérét purement,
chimiques, onteu pour but principal d'établir les valeurs de I'abais-~
sement moléculaire pour le plus de solvants possible: c'est ainsi
(ue nous pouvons ciler les solvants suivanls qui ont été employés eny
cryoscopie avec desrésultats satisfaisants (voir Landoll-Bornstein,

Tabellen, 3" éd. 1903, p. bor) :

Températures | Abaissements n
Solvants de moléculaires Auteurs
" solidification B ) L
Lau. « + « - . « .| o° 1°,87 TRaoult, etc. r
Acide acétique . . . . 16, 75 3,9 Raoult
» formique . , ., . 8, 52. 2,8 - o» {
Benzine. . . . . . . 5, 45 " 49 ' Eykmann
Nitrobenzine . . . . . h, 28 75 T Raoult
Acide laurique . . . .| . 43,4 4y 4 Eykmann
» palmitique. . . . 6o Ay B . »
p. Toluidine . , , . . ha,1 5 3 »
Diphénylamine ., . . . 50,3 - B 5
Naphtylamine. . . . . 47,x 8,04 »
Naphtaline. ., . . . . 70, 6 7, 2 ”.
Phénol . . . . . . . 4o } 7 4 »
Aniline. . . . . . .| — 5 g6 ) Ampola et Rimotorj
Bromofarme . . . , . 7+ Bo 14, 4 » »
Diméthylaniline . . . . 1, 96 a, 8 » »
p. Bromtoluol . . . . 26, 88 R, 2 Paterno
Veratrol . . . . . . 22, 5 6, 4 »
p- Xylol . .. . . .. 16 4, 8 »
Phosphore . .- 44, 2 38, 4 Helff
\LMercure e -+« o« J— 4o 42,5 Tammann

Lorsqu’on opére avec un méme corps dans plusienrs solvants
différents, on trouve quelquefols que les poids moléculaires, calculés
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d'aprés les abaissements, ne sont pas égaux entre eux; le plus
souvent, dans ce cas, le poids moléculaire trouvé dans un solvanl est '
double ou triple de celui trouvé dans un autre solvant; on en déduit
que les molécules dissoutes dans le premier solvant sont doubles ou
triples par rapport & celles qui se trouvent dans le deuxiéme sol-
vant. ’

('est ainsi, par exemple, qu'en faisant la eryoscopie du phos-
phore dans la benzine Iertz (1) déduit e poids moléculaire égal &
123,8 c'est-a~dire une formule moléculaire correspondant & P, ; de
méme pour le soufre et 'lode dans la naphtaline le méme auteur
trouve comme poids moléculaire 256 = 8, et 253 =1,.

La cryoscopie permet donc de constaler I'existence d’associations
moléculaires et de polymérisations des corps dans différents solvants.

Dans certains cas on trouve des nowmbres qui donnenl des valeurs
variables des poids moléculaires; ainsi, par exemple, avec les élec—
trolytes les poids moléculaires calculés d’aprés les abaissements des
solutions aqueuses sont trop faibles et varient avec la dilution.
Nous avons déji vu précédemment que ces anomalies ont été ex-
pliquées pour les solutions diluées par Arrhenius, en admettant que
les ions exercent les mémes effets sur 1'abaissement que les molé-
cules.

D'aprés cette théorie la cryoscopie peut donc servir & la détermi- -
nation du degré de dissociation électrolytique d une solution agqueuse.
Télectrolyte. On trouvera beaucoup d’exemples de comparaison :
entre les résultals de conductivité électrique ef ceux de cryoscopie
dans le livre de Drucker (°) (p. 20); les écarts entre ces deux !
méthodes ne dépassent que rarement 2 °/,.

2. Nous devons dire encore quelques mots sur les solutions con-
cenlrées. Tous les auteurs qui ont fait de la cryoscopie ont remarqué
que les solutions concentrées s’écartent des lois simples de la cryos-
copie. On trouve, généralement, que 'abaissement est plus fort que
celui qui devrait 8tre obtenu théoriquement. Ainsi, par exemple,
pour le chlorure de calcium Jones et Getman trouvent les valeurs.

(") Herrz. — Ueber die Blolekulargrasse von bchwefel Phosphor end lod in
Lésungen. Zeit. f. ph. Chem. 6, 18go., p. 358.
(*) Drucker, — Die Anomalie der starken Elcktrolyte, Enke 19o3.
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suivantes :

CaCl, solution 0,1 normale A= 0%50 done :}T = 5,0
» 1 » 6, 34 6,3
» 2 » 17, 87 8.9
» 2,9 » 37, 4o 12,8
» 3,2 » 46, S0 14,3

De méme pour le chlorure d’aluminium ces auteurs frouvent 0]

. A
AlCI; solution 0,1 normale A= 0°58 done =58
» 1,2 » 13, 61 11,4
» 1,6 » 23, 87 13,0
» 2,1 » 45, oo 21,2

L’explication des anomalies que présentent les solutions con-
centrées a été proposée par différents auteurs. Les uns (dbegy)
proposent de'remplacer la formule générale A = Bm par une for-
mule ayant un deuxiéme terme Cm2, de sorte que I'on ait

A =Bm + Cm?

C étant une certaine constante.
D’autres (par exemple Noyes) ont cherché & étendre aux solu-

tions concentrées la théorie de Van der Waals (p + ;ai) (v —b)

= constante. Enfin Jones et Getman admettent la formation d’hy-
drates dans les solutions concentrées, de sorle que la quantité d’cau
se trouve ainsi fortement diminuée. Ces études des solutions con-
centrées ne peuvent pas étre considérées comme termindes, la ques-
tion est encore & I'étude.

3. Une application générale dela cryoscepie, faite surtout en bio-
logie, sert a déterminer la pression osmotique d'une solution com-
plexe; on admet généralement que Iabaissement produit par un
mélange est égal 4 la somme des abaissements partiels correspon-
dant & chacun des corps de la solution. Cette régle n’est exacte que
pour les solutions diluées dont I'abaissement est égal environ d o°,5.
Pour des solutions plus concentrées, on observe souvent des écarts
qui sont, quelqucfois méme, assez considérables. Presque toujours

() Jones et German, — Ueber das Vorhandensein von Hydraten in Konzen-
trierten wisserigen Ldsungen von Elektrolyten. Zeit. f. phys. Chem. hy, 190,
p. 385-455.
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dans ces cas l'abaissement fourni par un mélange est plus grand
que la somme des abaissements partiels.

Ainsi, phr exemple, d’aprts Tanatar, Choina et Korizeff (Zeit. ph.
Ch. 15, 18g/) en mettant dans de I'ean une certaine quantité de
sucre et d’alcool, on observe un abaissement égal 4 5°,40 tandis
que le sucre seul produit un abaissement de 0°,93 et I'alcool seul
4°0. On trouvera beaucbup d’exemples de cryoscopie de mélanges.
dans les travaux de Abegg (') et de Wildermann (%),

62. Cas ou la partie solide qui se sépare n’est pas pure.
Sclutions solides. — Nous avons étudié jusqu’ici seulement les-
cas dans lesquels,en abaissant la température d’une solution,on ob-
tenait le solvant solide pur; c’est le cas le plus général. Mais il
arrive aussi quelquefois que la partie solide qui se sépare de la so—
lution contient également une partie du corps dissous; ce cas pré=-
sente un intérdt pour beaucoup de questions pratiques et théoriques,.
se rapportant surtout & la régle des phases et A I'étude des mélanges
isomorphes et des alliages. Indiquons ici seulement les points essen-
tiels, nous donnerons I'étude compléte dans le chapitre sur la régle
des phases.

Lathéorie générale de la congélation des solutions, dans lesquelles.
la portion solide contient une partie du corps dissous a été faite par
Var't Hoff (*). 1Yaprés cette théorie le corps dissous. se trouverait
dans la parlie solide dans un état comparable & 1'état de dissolu~
tion, c’est ce que Van’t Hoff désigne sousle nom de solution solide;
il admet que leslois des solutions solides sont les mémes que celles
des solutions liquides, en particulier que la tension de vapeur du
solvant se trouve abaissée de la méme fagon dans une solution so-
lide, comme dans une solution liquide. (Voir chapitre suivant).

Si l'on désigne par B Pabaissement moléculaire produit par
la dissolution de une gramme-molécule dans 1 ooo grammes, au
lieu de calculer cet abaissement moléculaire par la formule

AN
T 10P

{*) Asrca. — Zeit. f. ph. Gh, 15, 1894, p. 209-261.
(3) Winermanx, — Daltons Gesctz in Lisungen. Zeit. ph. Ch. ad, 18g8,

p. yI1.
(®) Vax't Horr, — Feste Losungen und Molekulargewichtsbestimmung an festen
Korpern. Z. f. ph. Ch. 5, 18go, 322.
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ou P est le nombre de grammes du corps dissous dans 100
grammes du solvant, on devra le calculer d'aprés la formule sui-
.vvante : )
___A.M _
T 0P, —Py)

olt P, est le nombre de grammes du corps conlenus dans 100
grammes de la partieliquide et P, celul contenu dans roo grammes
de la portion solide au moment de la congélation.

Comme B, est positif, il en résulte que A aura le signe de la dif-
férence P, — P,. Par conséquent trois cas peuvent se présenter :

1° P, > P, la solution est plus concentrée que la partie solide
qui se sépare; dans ce cas A est positif, c’est-d-dire quela tempéra-
ture de congélation observée est inféricure & la température de con-
gélation du solvant pur. C’est le cas le plus fréquent, par exemple
thiophéne -+ benzine, iode -+ benzine, pipéridine + benzine, iodo-
formie + bromoforme, etc.

2° P, — P, ; la concentration est la méme dans les deux phases,
dans ce cas A = o, la solution a le méme point de congélation que
le solvant pur, ce cas a éié étudié par Adriani (*) pour le mélange
des oximes du camphre droit et gauche.

3° P, < P,; la partie solide est plus riche en corps dissous que
la portion liquide, alors A est négatif, c’est-i-dire que la solution
se congéle 4 une température plus élevée que la température de con-
gelation du solvant pur; ce cas se rencontre assez souvent, surtout
pour les alliages. Citons comme exemples les solutions de plomb,
cadmium, étain et or dans le mercare {Tammann) (?) I'antimoine
dans I'étain, le S-naphtol dans la naphtaline (v. Bijlert (*) Beckmann
et Stock) (*), carbazol dans le phénantréne (Garellr) (¥) ete.

La formule précédente permet de calculer la répartition du corps
dissous entre la parlie solide et le liquide. En effet, on peut déduire
la relation suivante :

B1=B<I—g?>=B(I—E)

(") Aoriami, — Académie d’Amsterdam, 18gg.
(?) Tamyany. — Zeit. f. phys. Chem. 3, 18go.
(3) v. Buxerr, — Zeit. f. ph. Ch. 8. 18g1.

(*) Brckaany et Stock, — Zeit. f. ph. Chem. 17, 1893.
(®) Gangrrt, — Gazz. Chim. Italiana 1, 1893.
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¢ est le cocfficient de partage du corps entrc le solvant liquide et
le solvant solide.

Par conséquent,si I'on connait 1’abaissement moléculaire normal
‘pour un solvant donné, par exemple 4,9 pour la benzine, sien plus
on détermine I'abaissement moléculaire que présente ce solvant
pour la dissolution d’un corps qui apparait dans la partie solide,
par exemple pour liode dissous dans la benzine, on trouve 3,33
comme abaissement moléculaire, on pourra facilement calculer la
valeurde ¢ ; elle est, en effet, égale &

1

B

E=——= 1 —

donc dans I'exemple de I'iode dissous dans la benzine on a
e — 0,33.

Tel est le rapport entre les concentrations du corps dissous dans
Ia phase solide et dans la phase liquide. Ce coefficient de partage &
peut du reste étre déterminé directemnent par I'analyse du liquide et
des cristaux. La comparaison des résultals obtenus ainsi par le
calcul des donndes cryoscopiques el par des mesures directes est
irts satisfaisante. Voict quelques exemples numériques.

Thiophéne dissous dans la benzine B = 4,9
Cryoscopie Mesures directes
P, A B, € - P, P, €
4 0,51 0,193 3,15 0,405 1,22 0,48 0,395
1,12 0,422 3,16 0,405 2,28 0,99 0,43
[ 2,16 0,812 3,15 0,405 4,50 1,87, 0,415
2,25 1,213 3,13 0,41 6,44 2,66 0,413
Moyenue : 0,405 Moyenne : o,42

Cetle concordance entre les valeurs du coeflicient de partage ¢
obtenues par la cryoscopieet par les mesures directes est une preuve
que les lois des solutions liquides s’appliquent aux solutions solides.
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On a donc le droit de calculer le poids moléculaire d’une sub-
stance qui se trouve dans une solution solide ou dans un mélange
isomorphe par les mémes procédés que ceux qui servent au calcul
du poids moléculaire des corps en solution lignide.

La formule qui devra étre employée pour ce calcul résulte des
considérations précédentes. Elle a été dtablie par Rothmund (') et
appliquée par Rednders {*) au mélange HgBr, + Hgl, et par Rooze-
boom (*) 3 I'étude de I'état moléculaire du carbone dans la fonte.
Prenons ce dernier comme exemple.

Soit £, la lempérature de fusion du fer = 1600°, ¢, la tempéra-
ture & laquelle le fer fondu contenant C, °/, de carbone laisse déposer
des cristaux qui contiennent C; °/, de carbone; B I'abaissement mo-

0,002 T3

Jéculaire du fer = , comme 9 = 20 calories on a B.=327°.

Dans ce cas le poids moléculaire du corps dissous est égal a

M= 1r0.B C— Gy
J— tl
telle est la formule de Rothmund.

On trouve, par exemple, que pour G, — 28°85 de carbone pour
100 grammes defer, on a G, = 1550 % et ¢, = 1250°. On obtient
donc pour le poids moléculaire du carbone dissous dans le fer
fondu
2,85 — 1,50

-~ = 12,02

M = 3a70. 1600 — 13bo

donc le carbone est monoatomique dans le fer en fusion, ainsi que
dans les cristaux de martensite.

On voil donc quel intérét pralique considérable pour I'étude des
alliages peut avoir I'étude des solutions solides. Nous y revien-
dront du reste encore avec détails dans le chapitre relatifa la régle
des phases.

(1) Roremeyp. -—— Zeit f. ph. Chem. 24, 18g7, p. 705.

(?) ReizxpERs, — Zeil. f. ph. Chem. 32, 1900, p. 4gi.

(3) Roozesoos. — Le fer et lacier au point de vae de la doctrine des phases,
Contribut. & U'étude des alliages. Paris, 1go1, p. 30a.
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TONOMETRIE ET EBULLIOSCOPIE

63. Abaissement de la tension de vapeur des solutions.
Lois de v. Babo, Wiillner, Raoult, Vant’'Hoff et Arrhénius
~— 1. Lot de v. Babo.— On sait, depuis trés longlemps, que ['ad-
dition d’un sel & 'eau éleve le point d’ébullition et abaisse la ten—
sion de vapeur. Des mesures quantitatives de ces variations ont été
faites par Gay-Lussac, Faraday, Prinsep, Griffiths, Legrand, etc. ;
mais aucune loi précise n'avait é1é déduite par ces auteurs. Seu—
lement Prinsep indique que le rapport de la tension de vapeur
d'une solution agueuse d'un sel & la tension de vapeur de leau ne
varie pas avec la tempdrature. Cette loi ne fut bien démontrée que
par v, Babo (*), elle porte le nom de ce dernier physicien.

8inous désignons par I la tension de vapeur de I'eau et par F*
celle de la solution, prise & la méme température, la loi de Babo
dit que le rapport };l est indépendant de la température. On en dé-

’
duit immédiatement que la valeur deF _FE’ c'est-a-dire de
l'abaissement relatif de tension de vapeur, ne varie pas avec la
température,

Cette loi de Babo a été ensuite étudiée par plusieurs auteurs;
dans beaucoup de cas, surtout pour les scls, on a trouvé qu’elle
n'est pas exacte el on a proposé différentes formules empiriques.
Ainsi Wiillner et aprés lui Pauchon (%) représentent 1'abaissement

(Y v. Baso. — Jahrd. f. Chem. 1, 1847 et 10, 1857.

(%) Pavcnon. — Comptes R. Ac. d. Se. 8¢, 187g.
Hexrr, — Cours de Chimie }'hysique 13
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relatif de la tension de vapeur par la formule

T . F/
F—Fv}?- —a + bF

a et b étant deux coellicients indépendants de la température.
Raoult a repris cette étude; il étudie le premier les solutions non
aqueuses, ¢t il trouve que pour les solutions dans I'éther, la ben-
P T . ,
zine, I'alcool, etc. le rapport = . — est « pratiquement » indépen-
dant de la température ; voici quelques exemples (*) :

Mdlange de 1687 /82 d’essence de lérébenthine et de 100 grammes d'élher,

t F ) 04 “F*-—;_FA' X 100
k
21%,8 472,3 mm. 430,7 mm. 8.8
18,2 4085 mm. 468,77 » 0.0
3°.6 224 » 204,7 » ; 8,6
1%1 199 » 188,1 » 8.5

Mélange de 328%,14 d’azotale de caltium et de Yoo grammes d'eleool.

79°,32 819,2 » 749, » 8,55
60°,20 305,6 » 279,5 » 8,50

L’étude théorique de cefle question, fondée sur Tapplication de
la formule de Clausius-Clapeyron, a montré ultérieurement que

o
ce rapport E;FL doit varier un peu avec la température; il est, en

effet, proportionnel au rapport g’ de la densité de vapeur saturée (4'),
A la densité théorique d, déduite de la loi d’Avogadro (v. Raoull,
p- 27). Comme ce rapport 'df augniente un pen avec la Lempéramre,
1l en résulte que I'abaissemnent relatif de la tension de vapeur d'une
solution doit aussi augmenter un peu avec la température.

a. Loi de Wiillner. — L’étude de I'influence de la concentration
d’une solution sur ’abaissement de la tension de vapeur a été faite

(1) Raourr, — Tonuméirie, Scientia 1goo, p. 25.
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d’abord par Wiillner (*); cet auteur énonce la loi suivante :
Labaissement de la tension de vapeur de ['cauw prodait par la disso-
lulion d’un cprps non volatil est proportionnel a la quantité de ce
corps dissous. Par conséquent on peut écrire I' — " — Km, m
¢lant la concentration de la solution.

En réunissant la loi de Babo et celle de Wiillner en une formule,
on obtient la relation :

f o7
F— —l = Km

¥

la constante K étant indépendante de la température.

Celte loi de Wiillner a éié vérilice pour un grand nombre de
corps différents. Wiillner et tous les auteurs jusqu’en 1885 expri-
maient la concentration des solutions en grammes ; ils trouvaient
ainsi pour chaque corps la proportionnalilé entre ’abaissement de
la tension de vapeur et la concentralion, mais le coellicient de pro-
porlionnalité variait d’un corps & I'autre. 1l ne semblait &tre relié
4 aucunc grandeur physique. Ostwald (*) dans la premiere
édition de sa chimie générale, en 1883, remarque que le coeffi-
cient de proportionnalité acquiert presque la méme valeur pour
tous les corps, lorsque l'on exprime les concentrations en molé—
cules-grammes ; il conclut que l'abaissement « molécnlaire » de
la tension de vapeur est constant. Ainsi il trouve pour NaCl 27,
Na, S0, 26, NaNQ, 25, KCl 24, KNO, 22, etc.

Tammann (*) a publié ensuite les résultats d'un trés grand
nombre de déterminations de la tension de vapeur, faites pour des
solutions aqueuses de 185 corps diflérents. Les mesures ont été
faites & 100 degrés. L’auteur exprime les concentralions en
grammes-molécules du corps dissous dans 1000 grammes d’eau ;
en étudiaut la variation de 'abaissemenl de tension de vapeur avec
la concentration, Tammann trouve qu'il n'y a pas de proportionna-
lité parfaile; on pent exprimer cetle relation par la formule empi-
rique sulvante :

F — I — am -+ bm?

() WiiLLxer, — Dissert. 1856, Poggend. Ann. v. 103, 1838; v. 103, 1838;
¥. 110, 1860.

() Ostwawn., — Lehrbuck d. allgemeinen Chemie. 1, p. 507.

(") Tammanw. — Die Dampftensionen der Lisungen. Wiedem. Ann. v. 34,

18855 Mém. de U'Acad. de Si-Pétersbourg, XXXV, 1887, p. 172,
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le coefficient b est toujours beaucoup plus faible que a, mais il
n’est pas égal & zéro, comme l'exige la loi de Wiillner. Disons
tout de suite que sur les 185 corps éludiés par Tammann il n'y a
que cinq non électrolytes, tous les autres 180 sont des électrolytes.

En comparant les valeurs des abaissements de tension de vapeur
pour différents corps, Tammann trouve que pour des corps de for-
mule chimique analogue les abaissements moléculaires sont presque
égaux entre eux. Yoici quelques exemples, pris dans le travail de
Tammann; les nombres représentent en millimétres Hg les abais-
sements pour les solutions normales de différents corps.

i
3 w | | L
I. Corps | |l 1I. Gorps | | 11I. — Corps | |} IV. Corps | |
= <21 = \ =
|
Glycocolle 12,90 KCl . .{24,4|l Acides arsénique .|15,0{ CaCls. .139.3
Alanine .l13,5|| KCNS  .[22,8 »  phosphorique|14,o/l CaBr, .|44,2
Leucine . ro,5[| NaCl . . 23,2 » borique . .|12,3| SeCly. .|388
Asparagine|12,4|| NH.Cl .|23,7 » lactique . .|r2.4) BaCla.  .[36,7
Salicine . 10,8 LiCl . .{25,b » sucainique 1204 BaBrZ. .138,8
KN03 . 22,8 » malique . . 13,5 MgClz . 39.0
NaNO,; 22,6 » tartrique. | [14.3]| NiCly. .137.0
KCOH .|23.6 » citrique ., .[15,0 CoCl,. 1348
] KCGO,CH, 2/;,()‘ Zn {NQy), 39,0(

La significalion de ces groupes n’avait pas été entrevue par
Tammann, elle n’est devenue claire qu'a la suite des recherches
d’Arrhenius; on voit, en effet, immédiatement que le premier groupe
comprend les non électrolytes, le sccond des électrolytes fortement
dissociés, dont chaque molécule donne deux ions, le traisieme des
acides trés faiblement dissociés, enfin le quatriéme des sels qui se
dissccient en trois ions.

3. Loi de Raoult. — L’importance générale de 1'étude des ten-
sions de vapeur des solutions a 6été montré par les recherches de
Raoult (*). Dans sa premiére note (1878) il fait ressortir la

(") Raovwr. — Sar les tensions de vapeur et sur le point de congélation des dis-
solutions salines. C. R. Ac. d. Sc. Juillet 1878.

~ Lais générales sur les tensions de vapeur des dissolvants. C, R, Mai 1887,

— Sur les tensions de vapeur des dissolutions faites dans Uéther. Ann. de chim.
et de phys. XV, 1888. — Sur les tensions de vapeur des dissolutions. Ann. de
chim. et de phys. XX, 18go.
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relation qui existe entre l'abaissement du point de congélation
d'une solution et l'abaissement de la tension de vapeur; ces
deux abaissements « correspondent & wune méme aclion chi-
« mique, qui est la séparation d'une petite quantilé d'cau pure,
« soit sous forme de vapeur, soit sous forme de glace, etils serablent
« dus & une méme cause qui est 'aflinité de la dissolution saline
« pour I'eau. S’il en est ainsi, ces deux effets doivent suivre les
« mémes lois ». Raoult compare donc ces deux abaissements pour
toute une séric de solutions salines, et il trouve un parallélisme
complet : 'abaissement relatif de la tension de vapeur est égal

environ A un centiéme de l'abaissement du point de congélation,

v oy . P — T
c'est-a-dire S e A
g 100

Dans cette m&éme note Raoult indique déja que Vabaissement
d'une solution contenant 1 gramme °/; est d’autant plus faible que
le poids moléculaire du corps est plus grand.

Ce qui distingue surtout Raoult des auteurs précédents, ce qui

constituc sa principale originalité dans les recherches de tononiéirie,
c'est qu'il a le premier étudié les abaissements des tensions de va-
peur pour toute une série de solvants diflérents; ses expériences
portent, en effet, sur 1'eau, I'éther, le sulfure de carbone, 'amyltne,
le chloroforme, le bromure d'éthyle, V'acétone, l'alcool méthylique
la benzine, I'alcool, 1'acide acétique et I'acide formique. En com-
parant ainsi les résultats obtenus pour ces différentes solutions,
Raoult montre que dans un méme dissolvant I'abaissernent molécu—
laire de la tension de vapeur reste sensiblement constant. quelle que
soit la nature de la substance dissoute. On peut donc écrire
F—F .
—y— = K.m, K étant une constante qui a la méme valeur pour
un solvant donné, quel que soit le corps dissout, a condition que
I'dn exprime la concentration m en molécules-grammes contenues
dans 1 0oo grammes du solvant.

Raoull établit que la valeur de K peut étre encore simplifide ; si
lon représente par N le nombre de molécules-grammes du solvant
contenues dans 1 000 grammes, la valeur de I'abaissement relatif de
la tension de vapeur pourra s’écrire :

F-—F'__m
— =N
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Nous avons établi dans le premier chapitre (p. 11) celte relation,
nous ne nous y arréterons donc pas ici.

Celte loi de Raoult n'est exacte que s'il s’agit de solutions
diluées : dans le cas des solutions concenlrées elle fail défaul. Raoult
montre que dans ces cas on doit employer une formule un peu dif-
férente qui est :

F—TF_ em
F " N+mnm

¢ est une constante généralement {rés voisine de l'unité; la nou-
velle loi peut donc s’énoncer de la manitre suivante : ['abaissement
relatif de tension de vapeur d'une solution est proportionnel au
rapport qui existe enlre le nombre de molécules dissoutes ef le
nombre total des molécules du mélange. Voict quelques exemples,
donnés par Raoult, qui montrent que cette loi ’applique dans des
limites de concentration trés larges.

Essence de térébenthine et éther. Tempdrature 20° emviron.

m F —F

N fm X 100 B X 100 Rapport des devr — ¢
5,81 6,0 1,02
23,3 21.9 0,94
60,2 55,9 0,93
94,7 gr,8 0,97

Benzoate d’éthyle 4 éther. Température = 20°.

4.9 4,85 0.99 |
9,6 9,3 0,97 J‘

86,2 81,5 0,93 l

La signification de la constante ¢ a ét¢ établie plus lard par
Raoult ct Recoura ('), ils montrent que cette constante est égale au

(1) Raouvrt et Recouna. — Sur la tension de vepeur de dissolutions faites dans
Vacide acétigue. C. R. Ac. d. Se. Février 18go.

— Raovur. — Les densités des vapeurs saturées, dans leurs rapporls aqvee les
lois de congélation et de vaporisation des dissolvants. C. R. Décembre 1894 et

Zeit. f. ph. Ch. 13, 18g4.
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rapport entre la densité de vapeur saturée du solvant et la densité
théorique de cette méme vapeur, tclle qu’elle résnlte de la loi

1

d’Avogadro; donc e = g .

Calculons & quoi est égal I'abaissement moléculaire de la tension

de vapeur, dans le cas d’une solution diluée. Nous avons vu que
, . F—=TF m ., . . .

Pon a la relation —p =N Tabaissement moléculaire est, par

définition, I'abaissement relatif de tension de vapeur produit par la

dissolution d’une grammc—molécule du corps dans 1 000 grammes

1000, «, .
du solvant; on adonc m = 1 et N = —j—, ot M est le poids mo-
L

léculaire du solvant. Par conséquent I’abaissement moléculaire doit

oy = F M

Mreéeal d — - — — _
© Is 1 C00 (

Les expériences de Raoult lui ont donné une confirmation assez

volir aussl chap. 1, p. 11).

bounne de cetie relation, voici, en cffet, les valeurs trouvées :

Solvants ) Poi(_ls Ab'aisscx_nents i
molécnlaires M molécnlaires K
N 18 0,0185

Cklorure phosphoreux . . . . . 137,5 0,149
Sulfure de carbone . . . . . . 76 0,080
Tétrachlorure de carbone . . . . 154 0,162
Chloroforme . . . . . .« <« . 119,5 0,130
Amyléne. . . . . . . . . . 70 0,074
Benzine . . . . . . . < .+ . 78 0,083
lodure de méthyle. . . - . . . 142 0,149
Bromure d'éthyle . . . . . . . 109 0,118
Ether. . . . . + .« . - . . 7/‘ 0,071
Acftone . . . . . . . . . . 38 0.059g
Alcool méthylique. . . . . . . 32 0,033
»  éthylique . . . , . . . 46 0,047
Acide acdtique.. . . . . . . . 6o 0,047
» formique . . . . . . . 46 0,071

On voit que pour tous les solvants, sauf pour les deux derniers,
la relation précédente est vérifiée d'une fagon satisfaisante. L'écart

des deux derniers s’explique par le fait que ces deux solvants
’

. . . d
présentent des anomalies de densité de vapeur; le rapport - est,en
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effet, égal & 1,66 pour l'acide acctique et & 1,3/ pour I'acide for-
mique.

Les nombres précédents permettent de calculer la tension de
vapeur d'une solution donnée, lorsqu’on connaitra la tension de
vapeur du solvant pur 4 Ja méme température. Exemple : quelle
est la tension de vapeur d’une solution de saccharose & 10 °/, & Ia
température de 100 degrés ?

Le poids moléculaire du sucre est égal & 342, donc

100 :
m—= 345 = 0,20
la tension de vapeur de I'cau & 100° est égale A I¥ =- 760 milli-
metres Hg, I'abaissement moléculaire de 'cau est 0,018b; donc
ona
760 — T
760

=0,018) X 0,29 = 0,000 3065,

d’ou Von déduit 760 — F' = 4==,08, donc I/ == 755==, 92 Hg.

Inversement la mesure de 1'abaissement de tension de vapeur
peut servir & la détermination du poids moléculaire d'un corps
dissous non volatil,

En étudiant les solutions aqueuses Raoult a remarqué que, pour
un grand nombre de corps, les lois précédentes ne s’appliquent pas;
d’une maniére générale tous les électrolytes font exception. L'ex-
plication et 1'étude compléte de cetle anomalie, présentée par les
électrolytes, a été faite d’abord par Arrhenius. '

A. Recherches de Van’t Hoff et d' Arrhenius. — L’étude théorique
des relations qui existent enlre ’abaissement dela tension de vapeur
des solutions et les autres propriétés de ces solutions a été faite,
d’une fagon trés compléte, par Van’t Hoff. Quelques essais avaient
déjh été faits avant lui. Ainsi Kirchhoff("),en appliquant la formule
de Clausius-Clapeyron, a établi une relation mathématique entre la
chaleur de dissolution d’un corps et les tensions de vapeur de la
solution et du solvant. Ensuite Guldberg (*) montra par un raison-
nement thermodynarnique que I'abaissement relatif de la tension

(') Kircusors, — Pogaend. Ann. 104, 1856.
(*) Gurpserc, — C. R. Ac. d. Sc., t. 70, 1870.
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de vapeur doit étre proportionnel & 'abaissement du point de con-
gélation d’une solution. Mals c’est Van't Hoff (') qui a le premier
énoncé les lois générales qui relient I'abaissement de la tension de
vapeur & la pression osmotique, & ’abaissement du point de con—
gélation et & la chaleur latente de vaporisation d'une solution.

La relation entre la pression osmotique et 'abaissement de ten—
sion de vapeur d'une solution peut étre établie par plusicurs pro-
cédés différents ; le plus élémentaire, donné par Arrhenius (*) et que-
nous avons indiqué dans le 1° chapilre, p. 7, consiste 4 écrire les
conditions d’équilibre entre une solution et le solvant, lorsqu’elles
communiquent par une membrane hemi-perméable, les surfaces-
libres n'étant séparées que par un espace rempli de vapeur du sol -
vanl. Nous avons vu que pour les solutions diluées ce raisonnement
conduit 4 la relation

¥F—-F m
TN

Le deuxiéme mode de raisonnement consiste  faire parcourir au
systtme un cycle reversible & température constante et 4 écrire que
le travail extérieur est nul.

Indiquons briévement ce raisonncment : supposons que nous
ayons une solution contenant dans un litre N molécules—grammes
du solvant et m mol. du corps dissous; plagons cette solution dans
un cylindre, ayant un piston & paroi hémiperméable, et en abaissant
ce piston faisons sortir par osmose de la sclution une molécule-
gramme du solvant; la pression osmotique de la solution étant
égale & 7, en supposant le cylindre sufflisamment grand pour que
la variation de la concentration de la solution soit négligeable, le
travail nécessaire pour cette opération est égal & w.u, u étant le
volume occupé par un mol. de solvant dans la solution ; il est évi-

dent que ce volume est égal A 11\1 litres, donc le travail de cette partie

, . T . . .y
du cycle est égal a N Faisons maintenant évaporcr cetle quantité

de solvant en mainienant la température conslante, égale 4 T, la
tension dc vapeur saturée étant égale & F; il faut dépenser une
certaine quantité de chaleur Q. Ramenons maintenant cette vapeur

(") Vax't Hoer, ~— Acad. de Stockholm, 1885.
(?) Annuemws, — Zeit. f. ph. Ch. 3, 1889.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



2012 PREMIERE PARTIE. — CHAPITRE IX

n
-delapression F i la pression I’ le travail sera égal & RTln F

que nous I'avons établi dans le premier chapitre, p. 21 ; nous sup~
posons pour cela que la loi de Boyle-Mariotte s’applique & la vapear
du solvant et que la densité de ceite vapeur correspond & sa valeur
théorique, telle qu’elle résulte de la loi d'Avogadro, c'est-a-dire que
la valeur de R est égzﬂe 40,0821 (litres-atmospheres). Enfin con-
densons cette vapeur, mise en conlact avec la solution, lout en main-
tenant constante la température; la chaleur dégagée sera égale 4 Q.
Ecrivons donc que la somme des travaux de ces quatre processus

réversibles est égale & zéro, nous obtenons :

4

L+ Q+ Rl —Q=0

par conséguent

(1) RT]n o = V

11 suffit de substituer la valeur de la pression osmotique 7 ;

-corps dissous n’'est pas dissocié on a

donc la formule définitive devient

11 est facile de simplifier encore cette dernitre formule; en effet,

Is
(2) lnr, = $
on a 'identié FIL, BN I—F , lc rapport F—

I, .
B etant petit on

1Y
peut remplacer le logarithme de 1, c’est-d-dire de v + —

D n

jpar la valeur trés voisine——F,f—. En substituant dans la formule

(2) nous oblenons done

F—F_m
¥oN
ou encore
F—F m
3) TF T NEm

Telle est la formule théorique qui relie I'abaissement relatit de
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Ia tension de vapeur & la composition de la solution; c'est, on le
voit, la loi de Raoult énoncée plus haut : 'abaissement relatif de la
tension de vapeur est égal au rapport cnire le nombre de molécules
du corps dissous et le nombre total de molécules du mélange.
Pour établir la relation (2), nous avons supposé, d’une part, que
la loi de Boyle-Mariolle s'appliquait & la vapeur du solvant, et
d’autre part, que le corps dissous n'était pas dissocié. Or, il arrive
souvent que la tension de vapeur d’un liquide s’écarte de sa valeur
théorique qui résulte de la loi d’Avogadro, dans ce cas on doit

' { o .
remplacer la constante R par la valeur —zl,[{, d et d étant les densi—

tés de vapeur Lhéorique et réelle.
La formule (r) devient donc :

. d = T
PL'IlnE;, rfd - N — - E . N

23

ol ¢ est le rapport , (ainsi que nous I'avons indiqué plus haat).

Sile corps dissous est partiellement dissocié, nous avons vu
dans les chapitres préeédents que la pression osmotique de la solu-
tion est égale &

= — (RTm

le coefficient ¢ étant plus grand que 'unité.
Donc la formule générale qui relie I'abaissement de la tension
de vapeur & la composition de la solution devient :

) Q— . m

([;) F __e.z.N o

64. Elévation du point d’ébullition des solutions. Loi de
Van't Hoif. — Nous avons supposé¢ jusqu’ici que la température
vestait bien constante et que sculement la tension de vapeur chan-
geait. 11 faut maintenant examiner le cas inverse ot la tension de
vapeur resle fixe et c'est la température qui varie. On sait que

- pour tous les liquides la tension de vapeur varie avec la tempéra—-
ture; cetle varialion est donnée par la formule de Clausius-
Clapeyron :

i T, d¥
@) L= gl —ulyr
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ob L est la chaleur latente de vaporisation, @ le volume occupé
par 1 gramme de vapeur, u le volume de 1 gramme du liquide,
E I'équivalent mécanique de la chaleur, dI" et dT les variations de
la tension de vapeur et de la température.

La chaleur latente de vaporisation étant positive, il en résulle
que la tension de vapeur augmente avec la température.

~ Lorsqu’on compare une solution avec le solvant pur, on peut se
demander pour quelle température T’ la solution aura la méme ten-
sion de vapeur que celle du solvant pour T. Puisque & la méme
température nous avons va que la tension de vapeur de la solution
est inféricure A celle du solvant pur, il s’en suil immédiatement que
T" doit étre supéricur & T.

En particulier la température d’ébullition, qui correspond & une
tension de vapeur égale i 760 mm. Hg, sera plus élevée pour la
solution que pour le solvant pur.

C’est, en effet, un fait connu depuis trés longtemps que l'addi-
tion d'un corps soluble quelconque (non volatil) dans l'eau éléve
le point d’¢bullition. '

N1y alien d’étudier quelles sont les lois d’élévation du point
d’ébullition. Ces lois ont été formulées par Raoult, Van't Ioff,
Arrhenius et vérifiées par un grand nombre d’expériences d’abord
par Beckmann.

La formule précédente (5) peut &tre simplifiée ; en effet,le volume
u de 1 gramme de solvant liquide est négligeable par rapport 4 u
(ainst pour T'eau u est mille fols plus petit que u’), donc on peuat
écrire :

T.u
(6) dT = E T dF
les valeurs de T, v/, E et L étant constantes pour un solvant et une
température données, il en résulte que I'on peut écrire

dl = H.dF

H étant indépendant de la nature et de la quantité du corps dissous.
Pour des solutions diluées nous pouvons donc dire que

T — T = H(F —F)

I’élévation du point d’ébullition d'une solution est proportionnelle
4 l'abaissement de tension de vapeur.
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Par conséquent, il en résulte immédiatement que 1'¢lévation du
point d’ ebulhtlon est proportlonnelle A la concentration de la solu-
tion.

Cherchons maintenant la valeur du coefficient de proporiionna—
lité H. Il faut dans la formule (6) substituer ' et E par 1curs valeurs
explicites.

Le volume @’ occupé par 1 gramme de vapeur du solvant & la
température de T degrés et la pression ¥ est égal en litres &

T 6 1
w' = 273 X /[‘Ox L, 1293 I

d est la densité de la vapeur par rapport a l'air et 1,293 le poids
de 1 litre d’'air & 0° et 760 millimétres.

M
La densité d de la vapeur est égale & Sssdaples la loi

dAwovadro (M est le poids moléculaire du solvant, 28,88 =
2 X 14,h4, Tair est 14,44 fois plus lourd que I’ hydrouene)
Donc on a en substituant :
' T

— 7
u—~)73>< F

6o 1 28,88

—I,TQS 6.3 18 X

T
oy

Dans la formule (5) la pression est exprimée en kilogrammes
par métre carré, pour 'exprimer en millimétres de mercure il faut
multiplier par la densité de mercure 13,596 ; enfin E — 426 ; donc
en substituant toutes ces valeurs dans la formule (6) on obtient :

62.18 X 13,596 T* dIf T dF

=" M L T T L

ou encore

T2 F—F
T =Teng0 -y oy

Nous avons vu plus haut que 1'abaissement relatif de tension de
vapeur est pour les solutions diluées égal &

F—F m.M
F 71000
— T .
donc ~ ¥ = _m_ , en substituant cette valeur dans la formule
.M I 000

précédente nous obtenons la formule définitive de I'élévation du
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point d'ébullition (en rerplacant 1,99 par 2);
T2

&) T' — T = 0,002 T-m

C’est cetle formule q‘ui porte le nom de formule ou loi de Van'r
Hoff.

Lorsque m == 1, ¢’est-a-dire si la solution conlient pour 1 000
grammes du solvant une gramme-molécule du corps dissous I'élé~
valion du point d’ébullition est égale a

N

I'2
T — T = 0,002,
'

c'est l'élévation moléculaire que nous désignerons par la letlre 5.

Laloi de Van't Ioff permet de calculer la valeur de cetle éléva—
tion moléculaire, lorsque I'on connalt la température d'ébullitjon
du solvant et la chaleur latente de vaporisation. Connaissant ainsi
la valeur de 0 pour un solvant donné, on pourra facilement déler-
miner par la mesure de I'¢lévation du point d’ébullition le poids
moléculaire d'un corps dissous. La technique a ¢té élaborée par
Beckmann.

Inversement si 'on délermine la valeur de § pour une solution
normale, on peut calculer la chaleur latente de vaporisation du
solvant.

Voici quelques exemples numériques : Pour I'eau on a

T =273 + 100 == 373,

la chaleur latente de vaporisation de l'eau est L = 536,35, donc,

373
536,30 —
I'élévation moléculaire du point d’ébullition observée directement

d’aprés la formule 0 = 0,002 % o",ha ; la valeur de

est égale en moyenne aussi & 0°,52.

Le tablcau snivant conticnt les valeurs de § pour d’autres sol-
vants. (Voir le tableau de la page 207).

L’accord est tres bon. Ces résultals permettent donc, pour une
solution quclconque, de calculer la température d'ébullition.
Exemple : quelle est la température d'ébullition d’une solution con-
tenant pour 100 grammes d’can 12 gr. de sucre ?

Pour 1000 grammes de solvant il y a 120 grammes de sucre,
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] , ] , 120 .
le poids moléculaire du sucre est égal & 342, doncm = 2 = 0,30,

L’¢lévation du point d’é¢bullition sera donc égale a1’ — T =8.m =
0,52 X 0,35 = 0°,182. La température d’¢bullition de cette solu-
tion sera donc égale & 100° 182, nous trouvons dans une expé-
rience de Beckmann pour cette solution 100°,16y.

|
|

Chaleur latentc

Elévation

Températare de | moléculaire 9

Solvants d’él)u'l‘lihon Vaporisation |-~ am—

caleulée | ohservée
Benzine . .+ . . 273 + 80,3 0%:4 29,64 2,49
Aleool . . . <o . 273+ 783 214,9 115 | 1%13
Tther. . . . . . .l 273+ 349 go, 11 2%,11 ‘\ 2°%,15
Acétone . . . . . 273 4+ 56,3 12,7 19,67 1°,68
Acide acétique « . . .[273 4 118,1 q7,0 39,13 3°,18
Bdc formique. . . .l 273 + 100,8 120,4 2°,31 2°,30

65. Technique des mesures de tension de vapeur des so-
lutions. — 1. Méthode manométrigue. — La méthode, employée-
par Wiillner, Tammann, Raoult, Beckmann, et beaucoup d’autres
auteurs, consisle A introdutre une certaine quantité de la solution
dans un tube barométrique au dessus du mercure ; on fait en méme-
temps une expérience avec le solvant pur et on mesure au cathéto-
metre la différence des niveaux du mercure dans les deux tubes.
Cette différence donne en mm. Hg TPabaissement de tension de
vapeur de la solution. Pour que la température soit fixe, le tout
est emprisonné dans nne étuve & température bien déterminde et
constante.

La méthode présente plusicurs difficultés : Vintroduction du Li-
quide dans le tube barométrique se fait dans les appareils de Racult
et Beckmann par la partie supérieure de ce tube, qui est ouvert en
haut et peut &tre fermé lorsque le liquide est introduit; 1l est évi-
dent que l'on doit éviter toule rentrée d'air el suriout chasser
les gaz dissous dans le liquide. Les mesures avec ces appareils
ne comportent pas de précision supérieure & un dixiéme ou
méme un cinquitme de mm. Hg. Ilen résulte que, méme en opé-
rant & la température voisine du point d'ébullition, cette méthode
manométrique ne peut servir que pour des solutions concen-
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trées ; en effet, pour une solution aqueuse contenant 1 gramme-mo-
lécule pour 1 0oo grammes I'abaissement de la tension de vapeur &
100° est égal & 137m,7 Hg; pour une solution dans V'éther de
méme concentration (1 mol. pour 1 0oo grammes éther) 4 la tem-
pérature d’ébullition de I'éther I'abaissement sera égal a 53™=,2
Hg; donc il sera difficile de faire des mesures précises pour des

-solutions aqueuscs au dessous de la demie-normale et pour des so-
. 1
Iutions éthérées au dessous de la 1o Rormale.

Cette méthode tonomeétrique a été rendue beaucoup plus sensible
Jpar Pemploi d’un tonometre différentiel par Bremer ('), Dieterici, (°)
et surtout Smils (*). On met dans deux ballons e
et d le solvant pur et la solution; ces deux bal-
lons communiquent par un tube en U rempli &
la partie inféricure avee de 1'huile ou de T'ani-
line; on fait le vide dans tout I'appareil et on
plongele tout dans unc étuve a température fixe;
il s’établit une dénivellation du liquide dans le
tube en U et la différence du niveau correspond
4 la différence des tensions de vapeur. Le liquide
étant environ quinze fois moins dense que le
mercure, la précision peut étre plus grande
qu’avec un manométre & mercure. Smifs ang-
mente encore la sensibilité de I'appareil en
employant un tube en U qui porte aux deux
extrémités des élargissements ; la partie élargic
du tube est remplie avec une solution aqueuse
de silicate de potassium et la partie iniérieure
avec de l'aniline (voir figure avec description
complete dans Zeitsch. f. phys. Chem. 39, 1892,
p- 385). On peut percevoir avee cet appareil des

Fig. 13 différences de tension de vapeur de 0™=,00025 Hg.

Enfin Smits a refait ses déterminations de ten-

-sion de vapeur en se servant du manométre & mercure, construit

par Lord Rayleigh (*) et employé par lai pour étudier la loi de
(!) BnemeR, — Recueil d, trav. chim, d, Pays-Bas, 6, 1888,

(?) Digrentct. — Wiedem. Ann. 42, 1893 ; 62, 1897 67, 1899. _

(3) Sars, — Arch. Neel. 1, 1897; Zeit. [ ph. Chem. 39, 1901 et 51, 190d.

(4) Lorp Ravueien, — Zeit. f. ph. Chem. 87, 3got.
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Boyle-Mariotte pour des gaz & trés faible pression (entre 1,5 et
o==,01 Hg.); ce manométre permet de percevoir des différences
de 0™™ 000 45 Hg.

a. Méihodes des pesées. — Cette méthode consiste 4 déterminer
le poids de la vapeur, formée pendant un certain temps par la so-
lution et par le solvant pur. Il est évident que la différence de ces
poids correspond 2 la différence de tension de vapeur. La méthode
a 4té indiquée n’abord par Ostwald (*) et appliquée ensuite par
Walker (?) aux solutions aqueuses et par Bredig et Will (*) aux
solutions alcooliques. On place en série trois tubes & boules de
Liebig et un tube & ponce sulfurique; dans les deux premiers
tubes on met la solution étudiée et dansle troisiéme I'eau pure. On
fait passer un courant d'air pendant 24 heurcs. L'augmentation de
poids du tube & acide sulfurique correspond a la tension de vapeur
de l'eau, et la perte de poids des tubes contenant la solution cor-
respond A la tension de vapeur de la solution. Cette méthode est
surtout avantageuse par sa grande simplicilé et, conduite avec des
précautions suffisantes, elle donne des résultats satisfaisants.

66. Technique des mesures du point d’ébullition des solu-
tions. — La technique de I'ébullioscopie a été élaborée d’une
facon tres complete par Beckmann (*). Aprés luil un grand nombre
d’auteurs (voir la bibliographie dans le travail de Beckmann, Zeit.
Jo ph. Ch. fo, 1902, p. 12g) ont apporté des modifications a la
méthode. Au point de vue théorique, le probléme cst simple : il
s'agit de porter & I'ébullition une solution et de déterminer avec
un thermométre sensible la tempéralure d’¢bullition. Mais prati-
quement on se heurte 4 un grand nombre de difficultés. 11 faut, en
ellet, mesurer la température avec une grande précision, puisque
méme pour une solulion normale dans Teau 1'¢lévation du point
d'¢bullition n’est guere que de 0°,52.

Lorsqu'on chaunffe une solution quelconque, en général elle

(1) Ostwarp, — Zeit, f. ph. Chem, 2, 1888,

(2) Warker. — Zeit. f. ph. Chem. 3, 1888,

(%) Buepic et WiLt. — Ber. d. deut. Chem. Ges. 22, 188g.

(*) Beckymany. — Zur Praxis der Bestimmung von Molekulurgewichien nach der
Siedemethode. Zeit. f. ph, Chem. 4, 1839 ; 6, 18g0; 8, 18gr; 15, 18g94; ar,
18465 4o, 1goa; 44, 1903 ; 53, 19od.

Hesg1 — Cours de Chimie Physique 14
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ne commence 3 bouillir que si la température «t dépassé le point
d’ébullition ; il se produit une surchauffe. Pour éviter celte sur-
chaufle on peut employer divers procédés : Raoult (*) met dans le
liquide un fil de palladium enroulé, chargé d’hydrogene par élec-
trolyse ; Beckmann introduit soit des petils tétraddres en plaline,
soit des cristaux de grenat, soit du verre pilé, ou des perles de
verres déposées en couche épaisse de deux & trois centimeétres au
fond de I'éprouvette. Ges procédés permettent d’avoir une ¢bulli-
tion réguliére. Il faut que I'ébullition soit forte et continue, pour
que la ternpérature de la solution reste bien fixe.

Afin d'éviter le refroidissement latéral de l’éprouvetie, on l'en-
toure d’'un manchon, dans lequel se trouve soit de la vapeur chaude,
soit de I'air chaud. Pour que la concentration de la solution ne
change pas pendant 'expérience, I'éprouvette est munie ala partie
supérieurc d'un tube latéral, refroidi par un courant d'eau dans
lequel la vapeur vient se condenser et elle redescend ensuile le long
des parois de 1'éprouvette.

Le thermométre employé est soit a zéro fixe, soit & zéro
varlable ; c’est surtout ce dernier modéle qui est employé, la co-
lonne thermométrique porte une graduation arbitraire en centiémes
de degrés.

On doit d’abord déterminer le poinl d’ébullition du solvant pur.
On place dans I'éprouvette 20 & Jo centimétres cubes du solvant et
on porte a1'¢builition. Le réservoir du thermomeétre doit plonger
dans la solution A une hauteur déterminée invariable ; en effet, la
température d’¢bullition varie avec la pression ; elle esl plus élevée
dans les couches profondes que dans les couches superf(icielles, et la
différence est de 0°,02 par centimétre d’eau ; ces variations de tem-
pérature sont bien diminuées par ['agitation du liquide, produite
par I'ébullition, mais quand méme 11 y a 13 une cause d'errcur.

Aprts avoir déterminé ainsi le point d’ébullition du solvant, on
projette dans I'éprouvette un poids déterminé du corps étudié, on
porte & I'ébullition la solution et on note la température. Il faut
que les deux mesures soicnt aussi comparables que possible. Une
cause d’erreur 4 laquelle on doit penser est la variation de pression

() RaovLr. — Journal de physique, 188, Ann. de chim. et de phys. 20,
1890,
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barométrique, en effet,une variation dela pression barométrique de
3 dixiemes de millimétres produit une variation de 0%0r dans la
température d’'ébullition de 1’eau. Pour éviter cetle cause d'erreur,
Raoult employait deux éprouvettes paralléles, dont I'une contient
le solvant pur et I'autre la solution étudiée.

En opérant ainsi, nn peut avec l'appareil de Beckmann déter-
miner le point d'ébullition d'une solution & 0°,01 prés; chaque
opération demande 15 & 3o minules.

Quelques autenrs ont remplacé le chautfage direct del'éprouvette
par un chauflage de la solution & la vapeur. Gay-Lussac ¢t
Faraday ont monlré que si dans une solution on fail passer un
gourant de vapeur du solvant, la température de la solution s’é¢léve
et s'arréte au point d’ébullition de la sclution. C’est sur ce prin-
cipe que sonl fondés différents appareils (décrits par Beckmann
Zeit. f. ph. Chem. vol. fo, 44 et 53). Cetté nidthode permet d’éviter
compléternent la surchauffe de la solution, inais la concentration
varie pendant I'expérience, de sorte que 'on doit déterminer cette
concentration & la fin de chaque mesure. La durée des mesures se
trouve donc ainsi sensiblement augmentée.

67. Résultats des mesures de tonomaétrie et d'ébullioscopie.
— Nous avons vu dans les paragraphes précédents que I'étude de
la tension de vapeur ct de la température d’ébullition conduit aux
deux formules fondamentales qui sont :

F—F m T?

e e L g et T — T = 0,002, . m
F N+m ! L

¢ est le rapport g/ des densités de vapeur du solvant réelle et théo—
rique, { le coefficient isotonique dans le cas des électrolyles, L la
chaleur latente de vaporisation du solvant, m le nombre de
grammes molécules du corps dissous dans 1000 grammes du
solvant et N le nombre de grammes molécules du solvant contenus
dans 1000 grammes.

Ces deux formules montrent que la tonométrie et I'ébullioscopie

peuvent étre employées pour la détermination de quatre grandeurs
. . d
physiques qui sont : 1° le rapport -, 2°la chaleur latente de vapo-

risation L, 3°le poids moléculaire du corps dissous, et 4° le degré
de dissociation électrolytique d'un électrolyte.
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!
1. Diéiermination du rapport Z— —- La formule précédente donne
. . d
dans le cas de corps non dissociés pour  la valeur :

I F-—¥F _Nam

d~ ¥ 7T m
Raoult a calculé pour différents solvants la valeur de ce rapport et
I’a comparée aux nombres obtenus directement par différents ob-
servateurs, voici quelques exemples :

Solvants : calculé 3 mesuré directement

Eau. o v v o o o 0 1,02 1,03 (Fairbairn et Pérot),
Alcool méthylique . . . . 1,05 1,05 (Ramsay et Young).
Alcool éthylique . . . . . 1,01 1,02 » 3
Ether . . . . . . . . r.04 1,04 » »
Benzine. . . . . . . . 1,01 1,02 » »
Sulfure de carbone . . . ., 1,03 1,01 {Battelli),

Acide acétique . . . . . 1,62 1,66 (Ramsay et Young).
Acide formique . . . ., . 1,55 1,34 (Bineau).

On voit que pour tous les solvants, sauf lacide formique,
I'accord entre le calcul et les mesures directes est trés bon.

2. Détermination de la chaleur latente de vaporisation. — la
deuxiéme formule donne pour la valeur de la chaleur latente L
I'expression :

T2

L::O,OOZ.T_—‘T.m

en déterminant 1'élévation du point d’ébullition d'une solution
donnée, dont on connalt la concentration moléculaire, il est facile
de calculer la valeur de L. Voici quelques exemples de ces caleuls
donnés par Raoult. (Voir le tableau de la page suivante).

On voit que 'accord est parfait.

3. Détermination du poids moléculaire. — La détermination du
poids moléculaire d’un corps dissous peut étre faite, soit en par-
fant des mesures tonométriques, soit des mesures ébulliosco
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piques. Les principaux résultats ont été obfenus par cette
deuxitme méthode, grice aux perfeclionnements apportés par
Beckmann.
On a la relation
T —T=0m

oi § est 'élévation moléculaire du point d’ébullition.
Supposons qu'une solution contienne P grammes d'un corps
dissous dans 100 grammes du solvant, sile poids moléculaire du

Solvants L calculé L mesuré directement
Benzine, . . . . . . . . 93.5 cal. 93.4 cal.
Alcool . . . . . . . . . 214,6 » 2t4,9 »
Ether . . . . . . . . . 8g,9 » 90,1 »
Acétone. . . . . . . . . 12,8 » - 12,7 9
EBaw. . . . . . . . .. 535,1 » 36,4 »
Acide acétique. . . . . . . 97,4 » 97,0 »
Acide formique . . . . , . 121,0 » 120,4 »

P
corps est égal 4 M, on aura m = 1%1— (m est le nombre de mol.

dissous dans 1ooo grammes du solvant); par conséquent on a

rT =g P
T —T=%8. A

d’olt I'on déduit le poids moléculaire du corps : M = GT',%,II;) .La

valeur de § peut é&tre calculée en partant de la chaleur latente de
vaporisation, ou bien-elle peut étre déterminée directement avec
un corps bien connu. '

Souvent, au lieu d’'indiquer les conceniralions en poids, on
donne le nombre de grammes du corps dissous dans 100 centi-
métres cubes du solvant, dans ce cas il faut se servir d’une valeur
différente de 9 que I'on peut facilement calculer, s1 'on conpait la
densité de la solution. Voici, d’aprés Beckmann, les valeurs de
Télévation moléculaire du point d'ébullition pour plusieurs
solvants. (Voir o tableau de la page suivante).

Les nombres du tableau suivant permettent de déduire de
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I'élévation du point d’ébullition pour une solution quelconque le
poids moléculaire du corps dissous. Exemples : 1°On dissout dans
100 grammes d’éther 15,68 de resorcine, 1'élévation du point
d’¢bullition est trouvée égale & 0°,32; par conséquent le poids
3,11 %10 X 1,68

moléculaire dela résorcine est égal 4 M = 0 35 =110,7,
H
la formule chimique G II,(OII), donne 110.
Température I'Eléva_ﬁtm Elévu_kion
Solvants d'ébﬁllition moléculaire pour | moléculaire pour
1000 8T. L ooo ce, [

Eau . . . . . . . 273 4 100° 0°%52 0,54
Ether. . . . . . 273+ 34,9 2,11 3,03
Chloroforme . . . .| 273 + 61 ,2 3,66 ‘2,60
Alcool . . . . . 273+ 78,3 1,15 T r,56
Benzine . . . . . .l 273+ 80,3 2,6t 3,20
Phénol . . . . . .|273+ 183 "3 04 3,99
Aniline . . . . . . 273 + 184 3,22 3 ,60
Sulfure de carbone . .| 273 L 46 ,2 2,37 »
Acétate d'éthyle . . .| 273 + 74 .6 "2 61 »
Acétone . , . . . .| 273 4+ 58,3 1,67 ”
Bromure d’éthyle . . .| 273 4 131,6 6,32 ”

2° Dans 106 centimétres cubes d’aniling on dissout 287,50 de
diphénylamine, 1'élévation est trouvée égale 4 0°,53, donc

3,60 % 10 X 2,5
M= 053

— 169,8;

la formule chimique (C,;H;),NH donne 16g.

Mentionnons, enfin, les recherches de Ramsay (!) sur le poids
moléculaire des métaux dissous dans le mercure. L'auteur a dé-
terming 1'abaissement de tension de vapeur du merctire produit
par différents mélaux ; la température élait égale en moyenne &
260°. Voici les valeurs des poids moléculaires trouvés ainsi, com-
parées avec les valeurs réelles. (Voir le tablean de la page sui-
vante).

On voit que pour le sodium, le baryum et le calcium, le poids

(") Ramsax. — Die Molekulargewichte der Metalle. Zeil, f. ph. Chem, 3, 1889.}
p- 359-361.
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moléculaire correspond & la moitié du poids moléculaire admis,
pour tous les autres métaux le poids moléculaire trouvé est voisin
du poids moléculaire récl. Les trois premiers mélaux se trouve—
raient donc dissous dans le mercure & I'état alomique.

Métaux Poids molé?ulaires Poids mfﬂéculaires
trouvés réels
Lithiym . ., . . & . . 7,03 7,03
Sedium. . . . . . . | 12,1 23,05
Potassium . . ., . . . . 28,6 39,15
Argent . . . . . . . . 109,2 107,93
Or . . . ., . . .. 203,6 197,2
Baryum. . . . ., . . . 74,6 137.4
Magnésium . . . . . . 20,9 24,36
Zine. . . . + . . . 60,8 65.4
Cadmium . . . . . . . 102,9 112,4
Galium. . . . . . . . 68,1 70
Thalliuem . . . . . . . 181,0 204,1
Etain . . . . . . . . 115,6 119,0
Plomb . . . . . . . . 196,5 206,9
Antimoine. . . . . , . 134,6 120,2
Bismuth ., . . . . . . 200,2 208,5
L(]jlcium. e e e e Ig,1 4o, 1

4. Détermination de la dissociation électrolytique. — De méme
que la cryoscopie, I'ébullioscopie et la tonoméirie peuvent servir
4 déterminer le degré de dissociation électrolytique des électrolytes.

On a, en effet, d’aprés Arrhénius i- - 1 + (n — I)a, n étant le
nombre d'ions que donne une molécule en se dissociant et o la
proportion des molécules dissociées en ions,

D’une maniére générale, on peut dire que la détermination de o
par la tonométrie et 1'ébullioscopie n’a pas donné jusqu’ici de ré-
sultats satisfaisants. Ces méthodes ne sont vraiment précises que

. , : 1
pour des solutions concentrées (au-dessus de 3 normale), et nous

avons vu que pour ces solutions la conductivité électrique ne
donne pas de résultats suffisamment certains. De plus, les me-
sures d ebullioscopie se faisant & 100 degrés, il faudrait comparer les
résultatsde ces mesures avecles données des conductivités électriques,
faites également A cette ternpérature. Le nombre de ces mesures est
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trop restreint, pour que I'on puisse faire une comparaison suffi-
sante. Pour des températures plus basses, Dieterici et Smils ont
comparé la méthode tonométrique avec la cryoscopie; ainsi
Smits donne pour des valeurs de { les comparaisons suivantes
entre la tonométrie et la cryoscopie :

NaCl
e N
Concentration —‘ i tonoméltric {Smits) i cryoscopie {Raoult)
0,05 mol. pour 1000 gr. 0. 1,96 1,91
0,1 » » 1.81 1,86
0,5 » » 1,74 1,84
T,0 » » 1,77 1,838

Rappelons que & 0° la tension de vapeur de l'eau est égale A
fmm,62 Hg et que une solution de o™, 1 pour 1000 grammes
d’eau produit un abaissement de la tension de vapeur égal &
07,0083 Hg ; ceci montre que les mesures tonomélriques & cetle
température ne peuvent pas étre considérées comme trés exactes.

Pour des solutions concentrées d’'électrolytes, bea:coup d’au-
teursont étudié les anomalies qu'clles présentent. 1l y a & ce point de
vue beaucoup de variétés et les diflérents auteurs ont cherché i
expliquer ces anomalies par la formation d’liydrates en solution.
Mais ces questions ne sont pas encore élucidées complétement.

G8. Tension de vapeur des mélanges de ligquides volatils.
~— Dans I'étude précédente, nous avons considéré seulement les
cas ol la vapeur qui se trouve au-dessus de la solulion ne contient
que le solvant seul. Il arrive trés souvent que la vapeur émise par
une solution contient le corps dissous & ¢6té du solvant. On
se¢ demande, comment varie la tension de vapeur du mélange,
lorsqu'on change les proportions des deux corps mélangés.
L’étude compléte de cette question et de la question connexe, re-
lative & la variation du point d’ébullition d'un mdélange, sera faite
dans le chapitre sur la régle des phases, ict nous indiquerons
seulement un cas limite, relatif aux solutions diluées.

Soient m' et N’ les nombres de molécules du corps dissous et du
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solvant qui se trouvent dans la vapeur. Soient I la tension de va-
peur du solvant seul et I'" la tension de vapeur du mélange. Nous
établirons plus loin la relation suivante, absolument analoguei celle
que Raoult a donnée pour les solutions de corps non volatils :

m m' F_— F’

NGFm N/~ T F
!

1

—,1a
-m'?

—+-
tension de vapeur du mélange I scra plus petite que celle du

, . m m
par conséquent, si le rapport ——— est plus grand que, 4

solvant seul F; si, au contraire, le premier rapport est plus petit, on
aura F' > F; en d'autres termes, si la vapeur est moins con-
centrée par rapport au corps dissous que la solulion, il y aura
abaisssement de la tension de vapeur et par conséquent aussi élé-
vation du point d’ébullition; si, au contraire, la concentration de la
vapeur est plus grande que celle de 1a solution, la tension de vapeur
du solvant sera augmentée par I'addition du corps volatil. Cette
loi a ¢té établie par Konowalow ('), nous la retrouverons dans ‘le
chapitre sur la régle des phases.

66. Tension de vapeur des solutions solides. — L’étude des
propriétés des mélanges isomorphes permet de les comparer a des
solutions, on les appelle aussi « solutions solides ». La détermi-
nation de 1'étal moléculaire des corps dans ces solutions solides n’a
pas encore pu étre faite d'une fagon bien compléte. Speranshi (?)
¢t Kuster (*) ont cherché, dans ces derniéresannées, 4 déterminer la
tension de vapeur des solutions solides et e premier auteur a cal-
culé d’aprés ccs mesures le poids moléculaire. Donnons quelques
exemples :

Un mélange solide de fE-naphtol et de naphtaline, obtenu en
fondant ensemble ces deux corps ct en les laissant solidifier, émet
des vapeurs de naphtaline, la tension de vapeur du 3-naphtol étant
presque nulle. Iin se servant d’un manombdtre différentie]l & huile,

(') Kovowarow., — Wied. Ann. 14, 1881.

(2) Seeransxt, — Ueber den Dampfdruck der festen Lésunyen. Zcil. f. ph.
Chem. 46, 1903, p. 70 et bx, 1905, p. 4B.

(®) Kuster. — Beitrdage zur Molekulargewichisbestimmung an festen Losungen.
Zeit. f. ph. Ch. br, 1903, p. 223,
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Speranski détermine la tension de vapeur de la naphtaline; i}
trouve & 8o° la tension de vapeur de la naphtaline pure égale 3
99™™,4 huile (ce qui correspond & 6™=,5 Hg) et la tension de
vapeur d'un mélange contenant pour 100 molécules du mélange,
1746 de ﬁ—naphtol est égale & 88™™,u huile. De I'abaissement
de tension de vapeur g9™=,4 — 88™™,2, il calcule le poids molé-
culaire du ﬁ-naphtol, il trouve 198, au lieu du poids réel 144.
Dans une expérience analogue pour l’z-naphtol l'auteur trouve
157 au lieu de rA44. Enfin, il a fait aussi beaucoup de mesures
avec les dérivés halogénés de la benzine.

11 résulte donc de ces recherches que les lois des solutions li-
quides peuvent s’appliquer aux solutions solides, ainsi que I'avait
déja supposé Van’t Hoff dans ses recherches de cryoscopie.
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CHAPITRE X

DISSOLUTION, ABSORPTION ET PARTAGE

70. Définitions. Problémes étudiés. — 1. Définitions, — On:
appelle solution un mélange parfaitement homogene, c’est-a-dire-
identique dans tous ses points et dans toutes les directions. Celtte
définition exige quelques commentaires ; on se demande, en effet,
ce que signifie le mot « homogéne ». Prenons un mélange liquide;
quels sont les critériums qui nous permettront de dire que c’est un
mélange homogeéne ? On considérait jusqu’ici, en général, que si ce
liquide est transparent, s'il passe tel quel & travers les filires, s'il ne
donne pas de précipité, il peut étre considéré comme homogéne et
alors ce mélange est une solution. Mais on a montré, dans ces der-
nitres années,qu’on grand nombre de mélanges liquides possédaient
bien les propriétés précédentes et quand méme ne pouvaient pas
étre assimilés aux solutions ; c’est le cas des solutions colloidales.
Nous verrons dans le chapitre,relatif aux colloides,que ces mélanges.
d’apparence homogene, sont en réalité des suspensions extrémement
fines de grains ow gouttelettes, ayant un diamétre de o*,1 4 ot,01,
ces mélanges ne sont donc pas homogeénes, et on ne peut pas les
considérer comme des solutions.

D’autre part, d’apres la théorie de la structure moléculaire des
corps, on se représente un corps quelconque comme formé de molé-
cules et Je diametre des molécules est admis, pour des raisons que
nous donnerons plus loin, comme égale 4 o*,00014 pour I'hydrogé-
ne, o#,00017 pour lazote, o#,0001 pourla vapeur d'eau, oit,00019
pour le chlore, o#,00052 pour I'alcool, ete. ; donc la théorie de la
constitution des corps admet une structure hétérogéne de la ma-
titre; quel sens peut donc avoir le terme « homogene », lorsqu'il
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g'agit d’un corps quelconque ? La difficulté provient de ce fait, que
les termes hétérogéne et homogéne sont employés dans des sens
dilférents.

Dans les traités classiques de physique, on dit qu’un mélange est
considéré comme homogtne, lorsqu’en prenant en dcux points
«quelconques deux volumes trés petits la composition de ces deux
portions est trouvée identique. On voit que dans cette ddéfinition la
difficulté précédente subsiste, en effet, quel est le volume minimum
auquel on g’arrétera ¥ Est-ce 1 millimétre cube, ou 1 p. cube ou
1 . cube ? Si ce volume est supérieur & 1 1 cube, on trouvera que
les solutions colloidales doivent étre considérées comme homogeénes,
s'i] est inférieur, elles ne le seront plus. Enfin, pour un volume de
1 1 cube aucun corps ne pent plus étre considéré comme homo-
geéne. Cette définition n’est donc pas sullisante ; dans la pratique,
pour les raisonnements et les calculs, elle est commode, mais le
terme homogéne contient implicitement une hypothése de plus
que l'on passe sous silence, lorsqu'on compare deux volumes
élémentaires.

S1 on se place au point de vue de la théorie de constitution
moléculaire des corps, on dira qu‘un corps est homogéne, lorsque
toutes les molécules se répartissent d’une fagon réguliére (ou
homogeéne) sans qu’il y ait d'agglomérats ou de centres, autour
desquels se trouvent groupces les molécules ; c'est la définiiion
moléculaire. Ainsi, par exemple, un espace rempli de vapeur d'eau
sera considéré comme un milicu homogéne, au contrairve, un
espace contenant des goutteletles d’eau et de la vapeur constituera
un milieu ou « systéme » hétérogtne; de méme une solution de
sucre dans l'eau est un systéme homogéne, c’est une solution vrale,
et une solution colloidale (qui contient des agglomérats de molé-
cules) conslitue un systéme hétérogéne, ce n'est donc pas une
solution vraie.

11 est facile de donner une définilion, sans avoir besoin de se
placer au point de vue dela théorie moléculaire ; en effet, comment
concluons-nous que la réparlition des molécules est régulicre?
C’est, évidemment, en étudiant les propriétés du corps et parmi ces
propriétés en considérant surtout les différentes conditions d'équi-
libre. Il est donc évident, que 'on peut se servir de ces mémes
propriétés énergéliques pour définir un systéme homogéne. Ainst
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on dira que deux corps forment un mélange homogéne, c’est-a-dire
constituent une solution, lorsque pour séparer ces deux corps il
faudra dépenser une certaine énergie qui est liée directeinent au
poids moléculaire de ces deux corps; (la formule de cette relation
sera plus ou moins complexe, suivanl les proportions des corps,
c'est-a-dire suivant que la solution est diluée ou concentrée). Gest
la définition énergétique.

2. Problémes. — L’étude des solutions comprend 1'étude des
conditions deleur formation, c¢’est-a-dire I'étude des lois de disso=~
lution des corps. Comme on distingue trois états des corps, on
doit étudier la dissolution des gaz dans les gaz, liquides et so-
lides, celle des liquides dans les liquides el les solides et enfin celle
des solides dans les liquides et les solides. Lorsqu’on mélange les
corps dans des conditions détermindes, il s’établit un certain état
d’'équilibre, ot on doit étudier l'influence des différents facteurs
(température, pression, état de surface, etc.) sur la position de cet
équilibre. D'autre part, cet état d'équilibre ne se réalise pas im-
médiatement, aprés que les corps sont mis en présence, il faut un
certain terps; on aura donc a étudier la cinétique de la dissolution
des corps.

71. Dissolution des gaz dans les gaz. Loi de Dalton. — Deux
gaz quelconques étant mélangés forment un mélange homogene,
¢'est-d-dire une solution. La loi du mélange des gaz a été formulée
par Dalton (*) : la pression d’un mélange de deux gaz est égale a
la somme des pressions partielles de chacun des gaz occupant seul
le volume tout entier. Ainsi, lorsqu’on mélange dans un ballon, de
volume V, un premicr gaz, de volume v el de pression p;, avec un
autre gaz, de volume v, et de pression p,, qui se trouvent tous les
deux & la méme température, la pression P du mélange sera égale,
d’'apres la loi de Dalton, a :

v U
Pe=piy+py
Lorsque deux gaz se mélangent, on peut obtenir un certain

(1) Davton. — Manchester philos. Soe. Y, 1802 et I, 3, 1800 ; Gilbert’s.
Annalen d. Physik. XII, 1803, XV, 1805.
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travail, ainsi qué cela résulte des considérations sur la diffusion,
-que nous avons données plus haut (voir chap. vr, p. 127). Inver-
sement, pour séparer deux gaz mélangés, il faut dépenser une cer-
{aine énergie. 1l est facile de calculer la valeur de cetle « énergie
.de mélange » de deux gaz, qui a été signalée d’abord par Lord
Rayleigh (') ; 1l suffit d’appliquer les considérations sur Je travail
-osmotique données 4 la page 21.

Pour faire passer a température constante un gaz du volume v,
au volume V, il faut dépenser un travail

C, = pyidn K‘{

Pour le deuxitme gaz, qui passe du volume v, au volume V, on
aura @

v
B, = p,v,ln r“‘}

Par conséquent la valeur de 1'énergic de mélange des deux gaz
-sera dégale 4

T =0, + T, = pivln 3 i %2

2 =0y b, = patiln o+ pptyin 3

Si au début, les deux gaz se trouvaient sous la méme pression p,
le travail précédent sera égal &

C—=p (vlln [{—; —+ v,ln v\;)

Enfin, si les volumes des deux gaz sont ézaux entre eux et si, de
' g ,
Plus, le volume total est égal a la somme de ces volumes, vy =v,
€t Y = 2 vy, le travail précédent scra égal &

6 — — 3 pv,lna

+ Par conséquenl, lorsque I'on aura un mélange de deux gaz, en
quantités égales, pour séparer ces deux gaz l'un de 'autre et les
ramener chacun & la pression du mélange, il faut dépenser un
certain travail positif égal &

6 = pVlina
(*) Loro Raviewe. — Philosoph. Mag. hg. 1878, p. 311, Voir ausst
Bovrzmany., — Wiener Sitzungsberichte I1, 18-8.
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Lxemple numérigue. — On mélange un litre d’oxygine & 760
millimétres Hg avec un litce de CO, & la méme température et
aussi a 760 millimétres ; on obtient deux litres du mélange. Quel
est le travail nécessaire pour séparer ces deux gaz, en les ramenant
de nouveau chacun au volume de 1 lilre ? On a dans ce cas p =1 at-
mosphére, V=2 litres, doncle travail demandéestégal a ©=—=12.ln2
litres-almosphéres, c'est-a-dire 2 X 0,69 = 1,38 litre-atmospheére ;
par conséquent en kilogrammes-métres cc travail est égal (voir
p. 22) 41,38 X 10,333 = 14,26 kilogrammes-métres.

La loi de mélange des gaz n'est pas une loi exacte dans toutes
les limiles de pression; lorsque la pression devient assez forte, on
observe des écarts qui sont d'autant plus forts, que la pression est
plus grande. Ces écarts ont é1é étudids par beaucoup d’auteurs,
tant au point de vue expérimental.que théorique. Ainsi Regnaull a
monltré que la tension de vapeur de l'eau est plus petite dans l'air
que dans un espace vide. Cailleiet (V) et Andrews (?) éludiérent
avec beaucoup de détails la compression des mélanges gazeux et
montrérent que les écarts entre la loi de Dalton et les expériences
peuvent &lre souvent considérables ; ainsi, par exemple, d’apres
Andrews, les mélanges de trois volumes de CO, avec quatre
volumes d’azote, étant comprimés, présentent les écarts suivants
avec les nombres théoriques calculés par la loi de Dalton :

Pressions Pressions calculées

Différences

du mélange réelles

d’aprés la loi de Dalton

43,30 atmosph.
60,85 »

44,59 atmosph,
63,75 »

1,29 atmosph.

2,90 »

03,33 » 100,2 » 6,9 »

Par conséquent, sous une pression élevée en mélangeant GO,
avec I'azole, on observe une contraction.

Parmi les auteurs qui ont ensuite étudié avec soin les écarts de
la loi de Dalton, nous citerons : Galitzine (%), Duhem (),

(1) Canrerer. — Journal de physique, 1X, 1880.
(%) Axprews. — Philosoph, Mag., 1, 1876; Philos. Transact. 178, 1888.

() Gaurrzixe. — Ueber das Dalton’sche Gesetz. Dissert. Sirassburg, 1890 et
Wied. Ann. 18go.
(*) Dunes. — Sur la liguéfaction de lacide carbonigue en présence de lair,
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Kuenen (*), Van der Waals (%), Mathias (*), Caubet (*), etc. Le
résultat général de ces recherches est que l'écart de la loi de
Dalton suit la méme marche que 1’écart de la loi de Boyle-Mariotte
pour un seul gaz. La différence entre la somme des deux pressions
partielles, calculées d’aprés la loi de Dalton, et la pression observée
réellement est d’abord positive ; elle s’accroft, lorsque la pression
augmente, atteint un maximum, puis descend jusq{l’z‘i 2éro et de-
vient négative pour de trés grandes pressions.

Van der Waals représente la loi du mélange des gaz par une
formule analogue & celle qu’il a proposée pour un seul gaz. La Joi
de Van der Waals pour un gaz, de volume v et de pression p, a
pour expression :

(p-+—g§> (v — b) = RT

a ct b sont deux constantes ; a correspond 2 l'attraction entre les
molécules du gaz et b est égal & 4 fois le volume des molécules
du gaz, c’est le covolume ; cette formule signifie quela somme de la
pression d’un gaz et de I'allraclion moléculaire, multiplide par le
volume intermoléculaire (volume total moins le volume des mo-
Iécules) est proportionnelle & la température absolue.

Dans le cas d'un mélange de deux gaz, Van der Waals propose
la formule suivante :

(P—+—~“;>(V—B)=RT

dans cette formule P et V sont la pression et le volume du mé-
lange, A et B sont deux constantes qui dépendent de la composition

Journ. de phys., VII, 1888, Traité de mécanique chimigue, IV, 18gg et Journ.
of physical Chemistry, 1gor.

(1) Kvenex. — Zeit. f. phys. Chem., 25, 1897.

(®) Vax per Waars,— Molekulartheorie eines Stoffes der aus zwei verschiedenen
Stoffen besteht. Zeit. f. ph. Chem., 5, 18go.

— Statigue des fluides. Congrés intern. de physique, 1, 1900, p. 583.

— Die Continuitit des gasfdrmigen und flissigen Zustandes, 2° parlie, mélanges
binaires, Leipzig, 1goo, p. 192.

(3) Maruias. — Les méthodes de détermination des constuntes critiques et les
résultats qu’elles ont fournis. Congrés intern. de physigue, 1, 1900, p, 615.
(%) Cavser. — Liquéfaction des mélanges gazeux. Thése Bordeaur. Hermanm

1gor. Aussi Zeit, f. phys. Chem. 1go2.
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du mélange et des constantes a,, b, et a,, b, des deux gaz mélangés.

Les calculs numériques des expériences de Andrews et d’autres
auteurs ont donné unc confirmation satisfaisante entre la formule
précédente et les données expérimentales. Nous aurons encore &
revenir sur ce sujet, dans I'étude de la liquéfaction et de la distil-
lation des mélanges binaires, gui sera faite dans le chapitre sur la
regle des phases.

72. Dissolution des gaz dans les liquides. Loi d’Henry.
— Lorsquun gaz se trouve en contact avec un liquide, une cer-
taine quantité du gaz se dissout dans le liquide. La quantité de gaz
dissous dépend de la pression, de la température, de la nature du
gaz et de la nature du liquide. En étudiant I'influence de la
pression, Henry (') a énoncé la loi, qui porte son nom, que voici :
la quantité d’un gaz dissous dans un liquide est proportionnelle d la
pression du gaz.

Cette loi a été vérifiée, pour un grand nombre de gaz, par
Bunsen (*). Pour représenter la solubilité d'un gaz, Bunsen a jn-
troduit la notion du coefficient d’absorption; le coefficient
d'absorption d'un gaz est, par définilion, le rapport enire le vo-
lume du gaz dissous a la pression de 760 millimétres, ce volume
étant ramené & o° et 760 millimetres Hg, et le volume du liquide.
Ainsi soit V le volume du liquide, v le volume du gaz absorbé a la
pression p et la température T (température absolue), & la pression
de 760 millimétres le liquide dissoudra, d’aprés la loi d’Henry, an

76o .
volume v égal v . /13 -, ce dernier volume ramené & o° est égal

56 7 . . y
Av. 73 v. B2, 777/3', donc le coefficient d’absorption £ est
T P I

¢gal &

Dans la détermination de la solubilité d'un gaz, on doit consi-
dérer la pression p du gaz au moment oit la dissolulion est ter-

(!) Hevwy. — Philos. Transact., I, 1803 ; Gilbert’s Ann. d. Phys. 20, 1805.

(%) Buxsey, — Liebig’s Ann., 93, 1855 ; Philos. Mag., g, 1855; Arch. d. sc.
plys, et nat., 28, 1855 Ann. de chim, et de phys., 43, 1835.

— Gasometrische Methoden, 2° édit., 1877.

Hexni. — Cours de Chimie Physique 15
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minée ; donc on devra retrancher de la pression totale, observée
-dans P'appareil, la tension de vapeur du liquide. Lorsque le gaz est
peu soluble, celte tension de vapeur sera égale A la tension de
vapeur du liquide pur ; mais pour des gaz trés solubles, la solution
-sera assez concentrée et Ja tension de vapeur du liquide sera in—
férieure 4 la valeur de celle du liquide pur; on devra donc, ou
bien apporter une correction, ou bien représenter autrement la
solubilité¢ du gaz. On représente dans ces cas, en général, la solu-
bilité par le poids du gaz dissous par roo grammes du solvant,
Jorsque la pression totale (gaz -+ vapeur) est égale & 760 milli-
metres. La méme représentation sera employée aussi dans les cas
ot la loi d'llenry n’est pas applicable.

La loi d'Henry peut encore s'énoncer d'une fagon unm peu
différente. Si, au moment de I'équilibre entre un gaz et la solution,
nous désignons par m, le nombre de grammes-molécules du gaz
-contenues dans unlitre de la parlie gazeuse et par m, le nombre
de grammes-molécules contenues dans ur litre de la solution, la
loi d'Henry dit que le rapport de my & m, reste constant, lorsque
la pression varic. En d’antres termes, le rapport des concentrations
«du gaz dans la partie gazeuse et dans la solution reste constant,
lorsque la pression varie (voir page 16),

Yoici quelques exemples numériques, pris dans les expériences
de Khanikow et Lougquinire ('), sur la dissolution de CO, dans
Veau a différentes pressions; on voit que le rapport entre la
pression et le volume absorbé par un litre d’eau reste bien cons—
tant, & l'exception du premier nombre (les nombres sont cités
d'aprés Oshwald, Lehrburch d. Allgemeinen Chemie, I, p. 620).

. Volumes de CO,

Pressions absorbés par litre Rapports

69,8 em. Hg. 0.944 litres 0,0135
80,9 » 1,162 » 0,0144
28,9 » 1.845 » 0,045
200,2 » 2,908 » 0,0145
255,4 » 3,715 » 0,0146
273,8 » 4,003 » 0,0146
31,0 2 4,501 » 0,0145

(') Kuanikow ot Loteuizise, — Ann. de ciim. el de phys,, 11, 1867,
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Pour fes gaz trés solubles et pour de fortes pressions, la loi
d'Henry n'est plus vérifide, on observe des écarts quelquefois consi-
dérables, comme, par exemple, dans le cas de l'ammoniaque.
L’étude théorique de ces écarts n’a pas encore été faite d'une fagon
satisfaisante.

La loi d’lenry n'est exacte que dans le cas ol le gaz étudié se
trouve sous le méme état moléculaire dans la partie gazeuse et
dans la solution. Si, au contraire, le gaz se dissocie dans la so-
lution, ou agit chimiquement sur le solvant, ou enfin forme des
molécules doubles, la loi d'Henry ne sera plus applicable ; dans ces
cas on trouve, ainsi que nous le verrons plus loin, que c’est le

my . .
rapport — qui est constant, @ et b étant deux nombres qui ca-
mb
2 -
ractérisent les changements moléculaires du gaz dans ses deux
£tats.

73. Influence de la température sur la solubilité des gaz
dans les liquides. Loi de Le Chatelier et Van't Hoff. —

1. Données expérimentales. — La solubililé des gaz varie avec la
température ; pour les solutions aqueuses, la solubilité diminue &
mesure que la température s’cléve ; pour d’autres liquides, au con-
traire, souvent la solubilité augmente avec la température. Voici
d’abord quelques exemples numdriques; nous donnons les coeffi-
cients d’absorption de différents gaz dans I'eau; pour le chlore le
coefficient d’absorption est rapporté & la pression totale (chlore
-+ vapeur d’eau, égale & 760 millimétres).

I.’étude de la solubilité des gaz dans des liquides organiques a
€té faite avec beaucoup de soin par Just (*); cet auteur trouve que
la solubilité de I'hydrogéne, delazote et de I'oxygéne dans 15 li-
quides différents augmente avec la température ; au contraire, la
solubilité de CO, dans ces mémes liquides diminue, lorsque la
température augmente.

2. Etude théorigue. Lot du déplucement de Uéguilibre de
Van’t Hoff et de Le Chatelier. — L'étude théorique de I'influence
de la température sur la solubilité d'un corps quelconque, et par

(1) Just. — Lésliclheit von Gasen in organischen Ldsungsmitieln, Zeit, f. ph.
Chem., 37, 1go1, p. 342.
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conséquent d'un gaz, se rattache directement & 1'étude du dépla-
cement ‘d’un équilibre physique ou chimique, produit par un
changement de température. La loi générale, embrassant tous les
cas et comprenant non seulement l'action de la température,
mals aussi des aulres facteurs d’équilibre (pression, composition,
tension superficielle, forces électriques, etc.), a été énoncée d’abord
par Gibbs (') en 1876 ; mais elle est énoncée et démontrge d’une
fagon tellement abstraite que pendant longtemps elle est passée
inapergue. Voicl, en effet, une partie de I'énoncé de Gibbs : « La
« stabilité d'une phase par rapport & ses changements continus dé-
« pend des conditions relatives aux coeflicients différentiels du
« second degré ot au-dessus de la densité de 'énergie regardée
« comme une fonclion de la densité de l'entropie et des densités
« des divers constituants, qui rendraient la densité de 1'¢nergie
« minimum, si les conditions relatives aux premiers coeflicients
« différentiels étaient remplies. » (Trad. de Le Chatelier, p. 83).

Dans la premiére édition des « Etudes de dynamique chimique »,
en 1884, Van’'t Hoff énonca la loi suivante « fout équilibre enire
deux étais différents de la matiére (systémes) se déplace par un abais-
sement de la températare vers celui des deux systémes dont la for-
mation développe de la chaleur” » (p. 161). Un peu aprés Van't
Hoff (*) donne un énoncé complet de la loi de déplacement de
I'équilibre.

A la méme époque Le Chatelier (*) montra que la loi de Van't
Hoff, citée plus haut, n’est qu'un cas particulier d'une loi géné-

(1) Gmps, — Transuet. of. Connect. Acad., 1873, 1876 et 1878.

— Thermodynamische Studien., traduct. allemande par Ostwald.Leipzig.1893.

— KEquitibre des systtmes chimiques, trad. frangaise par Le Chatelier, Paris,
18yy.

(?) Vaw'r Horr. ~ - L'équilibre chimique dans les systémes gazeux ou liguides
dilués. Arch. Néerland., XX, 1885,

— L. c. Académie de Stockholm, 188b. .

(®) Le Coarecier. — Sur un énoncé général des lois des équilibres chimiques.
C. R. Ac. d. Se., 99, 1884, p. 786.

— Sur les lois de la dissolution. C. R. Ac. d. Sc. 100, 1885, p. bo.

— Sur les lois numériques des équilibres chimiques. G. R. Ac. d. Sc. 101, 1885,
p. 1005,

— Sur la loi géndrale de snlubilité des corps normeux. G. R. Ac. d. Sc., 118,
1894, p. 638.

— Recherches expérimentales et théariques sur les équilibres chimiques. Annales

des Mines, 1888.
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rale relative aux conditions d’équilibre des systémes physiques et
chimiques, el que Le Chalelier appelle « loi de lopposilion de la
réaction & laction »; voici I'énoncé donné par Le Chatelier :
« Tout sysiéme en édquilibre chimique éprouve, du fait de la va-
riation d'un seul des facteurs de Iéquilibre, une transformation
dans un sens tel que, si elle se produisait seule, elle aminerait une
variation de signe contraire du facteur considéré. » Ainsi I'élé-
vation de la température produit la fusion et la vaporisation de
de tous les corps, ces deux phénomenes étant endothermiques ;
elle augmente la dissolution des sels, qui en se dissolvant absorbent
de la chaleur; elle diminue la solubilité des corps, dont la disso-
lution dégage de la chaleur, etc.

En étendant aux transformations physiques et chimiques ré-
versibles la formule de Clausius-Clapeyron, relative aux tensions
de vapeur, Le Chatelier et Van't Holft ont relié dans une loi mathé-
matique la variation de la solubilité d'un corps 4 la varialion de
température et & la chaleur latente de dissolution.

D’aprés la formule de Clausius-Clapeyron la variation de

tension de vapeur d'un liquide dI° est donnée par la relation :
(1) ) N U N

T u—u

dans cette formule L est la chaleur latente de vaporisation, u le-
volume de 1 gramme de vapeur et #' Je volume de 1 gramme du
liquide.

Dans Ie cas de la variation de solubilité d'un corps on peut
remplacer dI" par la variation de la pression osmotique de la so-
lution dr; cette derniére sera proportionnelle a la concentration de
la solution, lorsque la solubilité sera faible; on aura donc
dn = (RTdS, dS étant la variation de solubilité du corps. J.a
chaleur latente de vaporisalion devra élre remplacée par la chaleur
de dissolution du corps ¢, c'est la chaleur de la dissolution de
une gramme-molécule du corps dans un grand excés d’une so~-
lution presque concentrée de ce corps. La formule devient dane

. dT 1
{2) RTdS =« T v/

V est le volume de la solution et v le volume occupé par la quan-

tité dS du corps avant sa dissolution.
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Telle est la formule que nous aurons & appliquer plus loin.

Dans le cas des gaz on sait que la dissolution des gaz dans l'eaw
dégage de la chaleur, par conséquent, d’aprés la loi de Yan't Hoft et
Le Chatelier, la solubilité d’un gaz diminue, lorsque la température
augmente.

On aurait pu chercher & étudier quanlitativement les variations.
de solubililé avec la température, mais cette recherche ne peut pas
étre faite d'une fagon précise, puisque I’on connait malles chalcurs.
de dissolution des différents gaz dans 'eau. On peut inversement:
pour les gaz peu solubles caleuler les valeurs de ¢ en se servant de-
la formule (2) et des tables de solubilité a différentes tempéra—
tures. Nous retrouverons un calcul analogue dans le cas des corps-
solides.

74. Solubilité des gaz dans différents liquides, simples ou.
complexes. — Ainsi que nous 'avons dit plus haut, Just a étudié
la solubililé des gaz dans un grand nombre de liquides différents ;.
les principaux résullats se trouvent reproduits dans le tableau sui-
vant. . '

On voit que la solubilité est presque nulle dans la glycérine.
parmi les 16 autresliquides. elle est la plus faible dans 'cau; la dif-
férence entre la solubilité dans I'eau et celle dans les liquides qui:
dissolvent le mieux les gaz, tels que l'acétone, l'acétate d’éthyle et
de butyle est trés forte ; en effet, le rapport des solubilités dépasse-
quelquefois dix. 1l y a un certain parallélisme entre les différents.
gaz, mais il y a aussi des écarts. (Voir le tableau de Ja page sui-
vante).

Tous ces résultats ne sont encore rattachés & aucune autre gran-
deur physique des solvants ; ils restent isolés, sans que I'on puisse-
indiquer quelles soni les causes qui déterminent la valeur de la
solubilité d’un gaz dans un liquide donné. G'est encore une question.
completement obscure de la théorie des solutions.

La solubilit¢ des gaz dans des liquides complexes a éié éludiée:
par un grand nombre d’auteurs. Les auteurs se sont placés & deux
points de vue différents: 1° étude de la solubilité dans un mélange-
de deux liquides, par exemple dans un mélange d’eau et d’alcool ;
2° étude de la solubilité des gaz dans les solutions agqueuses de-
différents corps solides, ¢lectrolytes ou non électrolytes. Les résul-
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tats généraux de ces recherches ne correspondent pas du tout au
nombre considérable de travaux consacrés & cette question. Voici
les points principaux :

1° La solubilité d’'un gaz dans un mélange de deox liquides n’est,
en général. pas égale 3 la moyenne entre les sclubilités dans chacun
de ces liquides. Ainsi (') la solubilité de CO,, H, O et CO dans les
mélanges d’eau et d'alcool passe par un minimum pour des mé-
langes contenant environ 3o °/, d’alcool. Pour certaines combinai-
sons de solvants (benzine +- acide acétique, toluéne + acide acé-
tique, chloreforme -+ acide acétique, bichlorure d’éthyle + sulfure

Solubilités & 250
Solvants o
Hydrogéne Azote de()ctliiine car}l\)gildi((;ue
Glycérine . . . . . .|indosable | indosable | indosable | 0,030
Eauw . . . . . . . . o0,020 0,016 0,024 0,83
Aniline . . . . . . | 0,028 0,031 0,054 1,32
Alcool amylique . . . .| 0,037 0,122 0,171 1,83
Nitrobenzine, . . . . .| 0,037 0,063 0,094 2,46
Sulfure de carbone. . . .| 0,037 0,059 0,083 0,87
Acide acétique . . . . .| 0,063 0,120 0,171 4.68
Benzine . . . . . . .| 0,076 0,116 0,171 2,42
Acétone . . . . . . .| 0,076 0,146 0,222 6,29
Acétate d'amyle. . . . .| o077 0,104 0,214 4,12
Xylol. . . . . . . . o,082 0,122 0,178 »
Acétate d’éthyle. . . . .| 0,085 0,173 0,252 »
Tolugne . . . . . . .| 0,087 0,123 0,181 2,30
Alcool éthylique . . . .| o,08g 0,143 0,192 2,71%
Alcool méthylique . . . .| 0,094 o, 14T 0,100 3,84
Acétate isobutylique . . .| 0,008 0,173 0,236 4,69
Chloroforme. . . . . . » 0,135 0,143 3,43
Tétrachlorure de carbone. . » » » 2,29

de carbone) la solubilité de GO passe par un maximum, lorsqu’on
fait varier la proportion des deux liquides, c’est-a-dire que la
solubilité de GO est plus forte dans le mélange que dans chacun

(1) O. MorLgr, - Wiedem. Ann., 37, 188¢, p. 24.
0. Lusanscu. — Wied. Ann., 37, 188g, p. 524.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



DISSOLUTION. ABSORPTION ET PARTAGE 233

des solvants séparément (). Exemple :

Solubilité de CO dans benzine pure. . . . . . . . « . 0,174
» CO » acide acétique pure. . . . . . . . 05172
» CO » 32675 benzine + 6755 acide acétique . 0,199

Il n’existe pas de rapport direct entre la courbe de tension
de vapeur d’'un mélange binairc et la courbe de solubilité d’un gaz
dans ce mélange.

11 y a une relation directe entre la courbe de tension superficielle
d'un mélange et la courbe de solubilité de GO dans ce mélange :
la solubilité atteint un maximum pour la proportion des deux
liquides qui posséde la tension superficielle minimum (expériences
de Skirrow). Ce résultal, étant rapproché de la théorie de la ten-
sion superlicielle, est important, puisqu’il indique une voie par
laquelle on pourra étudier d'une fagon plus profonde le mécanisme
de la dissolution des gaz dans les liquides. Il doit étre égalcment
rapproché du fait, que nous décrirons plus loin, relatif & I'influence
de la grosseur des grains d’un corps solide sur sa solubilité dans
Feau.

2° L’étude de la solubilité des gaz dans les solutions de non-électro-
Iytes et d’électrolytes a été entreprise d’abord par des physiologistes,
‘dans le but de discuter la solubilité de I'acide carbonique duns les
liquides de Porganisme, et de déterminer ainsi ’état dans lequel se
trouve GO, dans le sang. Ces recherches ont été faites surtout par
Selchenow (). La question de l'abaissement de la solubiliié
des gaz, produit par l'addition des sels, des acides et des bases, a
été ensuite éludiée par un grand nombre de physico—chimistes. Ci-
tons ici seulement le travail récent de Geffcken (*) qui donne une
bibliographie de la question.

Le résultat général est le suivant : la solubilité d'un gaz quelcon-
que dans I'eau est diminuée, lorsqu’on ajoute & l'eau un corps solide
quelconque. Cet abaissement de solubilité croit avee la concentra-

(') Sxmmrow, — Ueber die Laslichkeit von Kohlenoxyd in bindren orqanischen
Gemischen. Zeit. f. ph. Chem., 41, 1903, p. 13g.

(*) SercuENow, — Mém. de I'Acad. de St-Pétersbourg, 23, 1875 ; 26, 1879;
34, 1886. Pliger’s Arch. 7. Physiol., 8, 1873, Zeit. f. ph. Chem., 4, 1889, p. 117;
Ann. de chim. et de phys., 25, 1893, p. 226, travail d’ensemble.

() GerFekex. — Beztruge zur Kenniniss zler Loslwhkctlsbzemﬂussung Zeit, f.
ph. Chem., 49, 1904, p. 357.
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tion de Ja solution. La loi de la variation de solubilité avee la con-
centration de la solution est, d’aprés Sefchenow, une loi logarith-
mique quia pour formule :

log %’ =K. ec.

dans laquelle 8 est la solubilité dans la solution de concentration ¢
B, est la solubilité dans 'eau ct K une constante qui varie avec la
nature du gaz et avec celle du corps dissous.

Jahn (') a proposé une formule diflérente, avant pour expression:

Cette derniére formule semble s’appliquer dans une région de
concentration plus grande que la formule de Setchenow.

En comparant les abaissements produits par différents corps, on
ne lrouve pas de loi générale. Pour les sels, I'abaissement est une
propriété additive, c’est-d-dire que l'on peut assigner & chaque
métal et radical acide un certain coefficient, et ’abaissement de
solubilité produit par le sel sera environ égal & la somme de ces
deux coefficients. Les différents gaz ne se comportent pas de la
méme facon, il y a des différences qui ne sont encore rattachées i
aucune autre propriété. ' ’

Geffcken a donné un apercu des propriétés physiques des solu—
tions, auxquelles on doit comparer 'abaissement de solubilité des
gaz; ces propriélés sont toutes relatives & la tension superf(icielle et
aux attractions entre les molécules de la solution ; il v a, en effet,
un certain parallélisme entre la variation de la tension superficielle,
la contraction de I'eau produite par la dissolution d’un corps, la
variation de compressibilité de la solution, la variation de la tem—
pérature de densité maximum de la solution et la valeur de I'abais-
sement de solubilité d’un gaz. Ces recherches importantes devront
&tre poursuivies, puisqu’elles jelteront un jour nouvean sur la ques—
tion du processus de dissolution en général.

75. Solution des liquides dans les liquides. — 1. Lol de
Konowalow. — Lorsqu'on mélange deux liquides particllement

(2) Tamn. — Zeit. f. ph. Ghem., 18, 18g5, p. 8.
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miscibles, sila proportion du mélange dépasse certaines limites,
on voit que le mélange, laissé au repos, se parlage en deux couches.
liquides ; ainsi, en mélangeant de I'éther avec de l'eau, on voit
apparaitre deux couches liquides : la portion supérieure est riche-
en éther et pauvre en caun et la partie inférieur est riche en ean et
pauvre en éther ; par exemple & 20° la couche supérieure contient
pour 100 grammes 98,78 d’¢ther et 15,22 d’eau, et la couche
inférieure contient 687,48 d’éther et 935",52 d'eau.

Lorsqu'en mélangeant deux liquides A et B on obtient deux
couches liquides, la proportion de B contenue dans la couche riche
en A indique la solubilité du liquide B dans le liquide A, et la
proportion de A contenue dans la couche riche en B correspond i
la solubilité de A dans B. 8i & une température constante on change
les proportions des deux liquides mélangés. on obtiendra deux
couches liquides, dont la composition restera absolument fixe ; ce-
n'est que le volume de ces deux couches qui variera.

Les deux couches liquides étant en équilibre 'une avec 1'autre,.
lorsqu’elles sont en contact immeédiat,il en résulte que, sil'on sépare-
ces deux couches dans deux vases diflérents et qu'on place ces .
deux vases ouverts sous une méme cloche, I'équilibre subsistera,.
c'est-2—dire qu’il n’y aura pas de modification de composition par-
distillation de vapeur d’un vase & I'autre. Ceci revient & dire que la.
tension de vapeur et la composition de la vapeur émise par cha-
cune des deux portions est la méme. C'est la loi de Konowa-
low (*) ; ainsi, & 20°, la vapeur émisc par une solulion contenant
g8, =8 d’éther -+ 167,22 d’eau est idenlique A la vapeur émisc:
par une solution contenant 6¢,48 d'éther et 938,62 d’eau,
et la tension de vapeur du mélange est la méme pour ces deux.
solutions. Les expériences nombreuses, failes par Konowalow et
beaucoup d’aulres autcurs, ont confirmé ce résultat théorique.
Il résulte des faits précédents que, sil'on mesure des tensions de
vapeur d'une série de mélanges, contenant les deux liquides A et B-
en proportions variables, dans la région apparition de deux
couches liquides la tension de vapeur sera indépendante de la pro-
portion des deux liquides A et B.

() Kovowsrow, — Wied. Ann. 14, 1881, p. 219.
— Das kritische Gebiet der Ldsungen und die Erschcmung der Opalescenz,
Drude’s Ann. d. Ph, 10, 1904, p. 360. -
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Voici, comme exemple, les courbes de tension de vapeur d’une
série de mélanges d’cau el d’alcool isobutylique a différentes tem-
pératures. On voit que la partie moyenne de ces courbes est hori-
zontale, c’est cette région qui correspond au partage du mélange
en deux couches liquides.

2. Influence de la température. Point critigue. — Laorsqu'on
change la température du mélange do deux liquides partiellement
miscibles, la composition des deux couches liquides varie. Dans la
grande majorité des cas, en élevant la température, les compo-
sitions des deux couches se rapprochent entre elles ; si on éleve de
plus en plus la température, on voit qu’d un cerlain moment le
liquide devient homogtne, il n’y a plus de séparation du mélange
donné en deux couches.

100 ¢au 700 alcocl
- 555
1 BaF7 \\

71E0 N

AT
FIREPARESY
4

LifO

[ i

Fig. 14.
Courbes des tensions de vapeur des 6x'nélalnxarem d’eau et d’alcool isobutylique,
Voici, par exemple, les températures’ pour lesquelles les mélanges
sulvants d’aniline -+ eau deviennent homogénes; nous donnans
la proportion d’aniline contenue dans 100 grammes du mélange
(expéricnces d’Alexejeff (1) :
Proportions d’aniline
3,r 3,6 53 4 21t 37 74 94 94,6 95 95,4 p. 100 BT,
Températures de mélange
16, 55, 77, 142, 156, 164, 157, 68, 3y, 25, 8°.

{!) Arexeserr, — Wiedem. Ann., 28, 1886, p. 305.
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Représentons ces résultats graphiquement en portant en abscisses
les températures de mélange et en ordonnées les proportions corres-
pondantes d’aniline. Nous obtenons ainsi une courbe ABG qui par-
lage la surface totale en deux régions : celle qui est & l'intérieur de
cette courbe et celle qui se trouve & 'extérienr. Tous les mélanges.
d’aniline et eau, dont la composition & la température considérée
sera représentée par un point qui se trouve & l'intérieur de la courbe
ABC, se partageront i cefte température en deux couches; au con-
traire, tous les mélanges, dont les « points représentatifs » tombe-
ront en dehors de cetle courbe, seront des mélanges homogeénes.

On voit immédiatement qu’au dessus d'une certaine lempérature
limite, égale dans ce cas & 1659, le mélange sera toujours homogene,
c'est-a-dire que au-dessus de cette température les deux liquides.
sont miscibles en toute proportion. Cette température porte le nom

A - 160 % Aniline
B
C . 0% Amline
0 . 169° T
Fig. 15

Courbe des mélanges d'eau et d’aniline.

de tempéralure critique. La proportion des liquides qui correspondi
a la séparation en deux couches & la température critique, c'est-a—
dire la proportion représentée par le point B, s’appelle proportion-
critique ; dans le cas présent cette proporiion est de 37 gramimes -
d'aniline pour 100 grammes du mélange.

Nous donnons dans le tableau suivant les températures critiques.
et les proportions critiques pour un certain nombre de mélanges.
binaires. Parmi les différents corps on verra que quelques uns sont
des corps solides & la température ordinaire ; ces corps étant mélan-
gés avec 'eau donnent lieu a I'apparition de deux couches liquides.
Par exemple, si 4 la température de 20° on mélange de 'acide phé-
nique avec de I'eau, on obtient deux couches liquides qui contien--
nent les quantités suivantes d’acide phénique et d’eau.

Couche supérieure, . . 8¢, 40 d'acide phénique et y187,60 d’ean

Couche inféricure . . . 728,24 » 278796 »
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On obtient la forme de courbe précédente dans la grande ma-
_Jorité des cas, La température criligue est alors une limite supé-
rieure, au-dessus de laquelle les deux liquides donnent toujours un
mélange homogeéne. Mais il existe aussi quelques cas ol la tempé-
-rature critique est une limite inférieure ; c’est—a—dire que les doeux

£s
g9 5
ZEB| B
e sE=| B¢
Corps mélangés £ §§ 5‘? Auteurs
"g 8.2 g8
£57| =
Ak
/g
?c(lélt;vlacs'ione +eau. . « . . .56,80| 8797} Rothmund (1)
Aniling +-ean. . . . . 1486 | 167 Alexejeff (2
Ac. benzoigue + eau. . . . . . 35;9. 115,5 id. )
iucc'imi’ni:ril.e—z —e:u; N 5z’g Schrleinemake;irs @
c. 1sobulyriqu ean . . . . . 36.3 D) Rothmun
Butylalcool sec, + ean . . . . . 35,8 ",7’ Alexcieff
Alcool isobutylique + eau . . . 350 |131,5 id.
Furfurol + eau . . . . . . . ha,r | 22,8 Rothmund
Méthylethyleétone + eau. . . . 45,6 |1ho id,
Ac, m-nitrobenzoique + eau . . 3586 107 Alexejeff
Phénol +eau . . . . ... . 359 68,8 Rothmund
Propicnitrile + eau . . . . . 1488 13,5 id.
Ac. salicilique +eau. . . . . .}3, 90,5 Alexejeff
Hexane + alc. méthylique . . - 69,6 42,8 Rothmund
Sulfure de carbone + alc. mcththue 80,5 4o,5 .
Resorcine + bemzine . . . . . . Av,9 | ro8,9 id.
Aniline +-soufre . . . . . . .3y 139,58 Alexejefl
Benzine + soufre . . . . . . .!33 162,8 id,
Chlorobenzine + soufre . . . . .44 iy id,
Essence de moutarde + soufre . . .} 4o 125,7 id.
Toluéne + soufre . . . . . . .34 179,50 id.
(1) Roromunp — Die gegenseitige Léslichkeit von Flissigkeilen und der Kritischel
_\Lasungspunkt. Zeit. f. ph Chem. 26, 1898, p. 433,
(2) Auexmeve, — Wied. Aan. d. Phys. 28, 1886, p. 305.
(%) Scumeivemarers, — Zeit. f. phys Chem. 23, 1%097, p. 417,

liguides sont miiscibles en toute proportion & une tempéraiure
hasse, mais lorsque U'on éléve la température, le mélange se sépare
-en deux couches. Ainsi, par exemple, un mélange de triéthyla-
mine et d’eau, contenant dans 100 grammes 25,8 de triethyla-
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3

mine, est homogéne au-dessous de 18°,72, & cette température le
mélange devient opalescent et un peu au-dessus il se sépare en
deux couches liquides. Lorsqu’on le chauffe, les deux couches ne
se mélangent plus,méme jusqu’a la température de 180°. Guthrie (')
a le premier indiqué un exemple de ce genre, c’est le mélange de
disthylamine et d’ean, pour lequel la température critique est en—
viron égale 4 120°, au-dessus de cette température on observe une
séparation en deux couches. Rothmund a ensuite donné les denx
exemples suivants : triéthylamine + eau et -collidine + eau, ce
dernier mélange présente une température critique égale 4 6°, elle
correspond & un mélange de 21 grammes collidine +- 79 gramines
eau.

Enfin Hudson (%) a montré que le mélange de nicotine —+ eau
présente deux températures critiques, l'une inféricure, l'antre su—
périeure. Au-dessous de 6o° la nicotine et I'eau sont miscibles en
toute proportion ; entre 60° et 210° le mélange se décompose en
deux couches; au-dessus de 210° de nouveau la picotine et 1'eau
sont miscibles en toute proportion. Lorsqu'on fait un mélange dé-
terminé de micotine et d'eau, on peui, en élevant progressive—
ment la température, obtenir d’abord la température d’apparition
de deux couches liquides, et puis, en chauaffant davantage, déter-
miner la température de disparition des deux couches. Veici quel-
ques nombres :

T - Fempérature de séparation Température
eneur en nicotine X , .
en deux gouches de mélange homaogéne
6.8 °fq 94° 95°
78 »n 89 150
14,8 » 65 200
32,2 » 6r 210
49,0 » ’ 64 205 i
66,8 » 72 190
80,2 » 87 170
] 82,2 » 129 130

8i on représente ces résultats graphiquement, on ohbtient une
() Guramie. — Philosoph. Mag., 18, 1884, p. 5o0.
P g

(%) Hupson, — Die gegenseitige Laslichkeit von Nicotin und Wasser. Zeit. f,
ph. Ch, 4, 1gol, p. 113.
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courbe fermée; tout mélange dont le point représentatif tombe %
I'intérieur de celte courbe donne lieu & deux couches liquides.
Nous avons dit plus haut que la température au-dessus oun au-
dessous de laquelle les deux liquides sont miscibles en toute pro-
portion est désignée par le nom de température critique. On se
demande, si la signification du mot « critique » est dans ce cas la
méme que dans le cas d’un liquide qui,
p\d étant chauffé en tube scellé, forme au-
dessus d'une certaine température cri-
tique un mélange homogéne avec la
vapeur, la partie liquide passant ainsi &
I'état de vapeur. On sait que, pour un
D liquide pur chaufté en tube scellé, la
T densité du liquide et celle de Ia vapeur
/B se rapprochent de plus en plus & me-
sure que l'on se rapproche du point
critique. Sil’on trace deux courbes, en

portant en abscisses les températures ct

C
o T
Courho d F(;g' _‘6' T de la vapeur, on obtient deux branches
our es sités du liquide .

(ABG) ot de 1 Lvapeur ):ICB). de courbe AB et CB qui se raccordent

B est le point critique, DB le  exacternent au point critique 3. De plus,
diameatre rectiligne,

en ordonnées les densités du liquide et

si pour chaque température on construit
le point correspondant 4 la moyenne entre la densité du liquide
et celle de la vapeur, on voit que tous ces points, obtenus pour des
températures différentes, sont situés sur une ligne presque rectiligne
DB. C’est la loi du diamétre rectiligne de Cailletet et Mathias ().

Dans le cas de deux liquides partiellement miscibles la tangente
verticale a la courbe, qui délimite la région de deux couches de Ia
région des mélanges homogtnes, c'est-a-dire la tangente au
point B de la figure 15, correspond i une température qui peut
étre assimilée & la lempérature critique d’un liquide pur. En effet,
un mélange de composition correspondant au point B (composition
critique) se séparera & une température immeédiatcment inférieure a
la température critique cn deux couches liquides de composition

(1) GarLieTeT et Matmuas. —_ Journal de Phys., 5, 1886 et 6, 1887.
Matuias, — Annales de la Fuculté des Sc. de Toulouse, 6, 18g2.
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trés volsines ; A mesure que 1'on se rapprochera de la température
critique, la composition de ces deux couches deviendra de plus en
plus voisine ; c’est 1 un caractére propre a l'état critique.

Rothmund a cherché sila loi du diamétre rectiligne s’applique
aux mélanges liquides, et il trouva que presque dans tous les cas
elle se vérifie trés bien,

Plusieurs auteurs, en particulier Natanson (*), van der Waals
et Rothmund, ont étudié sila loi des élats correspondants, si im—
portante pour les corps purs, est applicable dans le cas des mdé-
langes de deux liquides. Les résultats ont é1é seulement approchés.
Nous reviendrons encore sur celte question importante dans le
chapitre sur la régle des phases.

3. Influence de la pression. — L’influence de la pression sur
la température critique d'un mélange de deux liquides particlle~
ment miscibles a été étndiée par van der Lee (*); pour le mélange
d’acide phénique et d’eau, cet auteur trouve que 1'¢lévation de la
pression de 100 4 200 atmosphéres produit une légére élévation de
la température critique. Ce résultat est conforme & la théorie de
van der Waals, relative aux mélanges binaires.

76. Solution des solides dans les liquides.— 1. Solubilité des
solides dans les liguides. Relations stichiométriques. — Peu de
questions de chimie physique ont été étudiées avec autant de soin
que la solubilité des solides dans différents liquides. Ona pu énoncer
des lois générales pour I'influence de la température et de la pression
sur la solubilité, mais nous ne connaissons pas encore les lois qui
déterminent la valeur de la solubilité d’un corps. Beaucoup d’essais
ont été tentés par différents auteurs pour établir la relation entre la
solubilitéd’un corps etles différentes grandeurs physiques, telles que
la température de fusion, la chaleur laiente de fusion, la chaleur
de dissolution, la contraction de la solution, etc., elc., mais aucun
n’a conduit & des résultats généraux.

Les seules régles qui semblent s’appliquer dans un grand nombre

(') Naranson. — Zeit. f. ph. Chem., g, 1892, p. 26.
(3) Vax per Lee. — Kinjluss des Druckes auf den kritischen Ldsungspunkt.
Zeit, f. ph. Chem. 33, 1900, p. 622.

Hexei, — Cours de Chimie Physique 16
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de cas ont ¢té données par Carnelley et Thomson (t), ces régles se-
rapportent aux composés organiques ; les voici : 1° Pour un groupe
de composés organiques isoméres les solubilités se rangent dans le-
méme ordre que les températures de fusion, les corps les plus
fusibles étant les plus solubles; 2° pour un groupe de composés
isomeres, 'ordre de solubilité est le méme dans les différents sol-
vants;3° le rapport de la solubilité de deux isomeres estindépendant
de la nature du solvant. Ges rogles présentent beaucoup d’excep-
tions, de sorte qu’elles ne sont que trés approchdes,

Si, au lieu de comparer les solubilités de deux corps 4 la méme
température, on compare les lempératures pour lesquelles les deux
corps possedent la méme solubilité, on peut établir une relation qui
semble étre assez générale. Celte relation a été éteblie par ana-
logie avee la loi de van der Waals, relative aux tensions de vapeur
de deux liquides : le rapport des températures absolues, pour les—
quelles deux liquides ont la méme tension de vapeur, est égal au
rapport des ternpératures critiques de ces denx liguides. Rooze—
boom (’), par un raisonnemeni. thermodynamigue simnple, arrive
4 la conclusion que pour les solutions de deux corps dans un sol-
vant le rapport entre les températures de méme solubilité est égal
an rapport des lempdratures de fusion de ces deur corps. Cette loi
de Roozeboom n’a pas encore ¢lé vérifice par des données expéri-
mentales en nombre suffisant.

2. Vartation de la solubilite avec la température. — Nous avons
montré dans 1'étude de la solubilité des gaz comment la variation
de solubilité d’un corps se rattache, en vertu de la loi de Van't
Hoff et Le Chatelier, i la variation de la température et & la cha-
leur de dissolulion du corps. Cette lot a la formule suivante :

dT 1

it i e

d

dr &lant la variation de la pression osmotique de la solution sa-
turée, produite par le changement de température égal & dT, & est
la chaleur de dissolution de 1 molécule-gramme du corps dans un

(1) Carxeriey et Tuomson. — Journ. of the chem. Soc., 53, 1888, p. 782.

() Roozosoom. — Die heterogenen Gleichyewichie vom Siandpunkte der
Phasenlchre, 11, rgo4, p. 325.
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grand excés de laselution presque saturée du méme corps, V— v la
variation de volume de 1 mol. du corps, lorsqu’il passe de I'état
solide & I’état dissous, V est le volume moléculaire, ¢’est-a-dire le
volume de la solution saturée qui contient 1 mol. du corps.

Cette formule peut facilement éire modifiée, si I'on tient compte
de Ia valeur de la pression osmotique en fonction de la concen-
tration ; la solubilité du corps & la température T étant représcntée
pac S en mol. par litre, la pression osmolique de cette solution est
égale & m=(RTS, i étant un facteur différent de I'unité dans le cas
des corps dissociés (c'est le coefficient isolonique, voir page 148).
Par conséquent la variation de pression osmotique sera égale a

dw — RTdS

D’autre part, pour des corps qui ne sont pas trés solubles le
volume du corps solide v sera trés petit par rapport au volume V,
donc on pourra remplacer V — v par V; V étant le volume molé-
culaire, c’est-&-dire le volume qui conlicnt dissous 1 molécule-

1
gramme du corps, on pourra remplacer V par g. La formule

précédente devient donc en substituant dx et V la suivante

IRTdS =« . —dTl—.S

Ou encore
0 dS dT
iR . § = aq. 'l‘é

et en iniégrant on obtient la formule définitive :

(3) S —= — iT{GT —+ constante

Par conséquent, si la chaleur de disselution ¢ ne varie pas avec
la température et avec la concentration, la formule précédente
permet de déterminer la solubilité d’un corps & une constante pres,
c'est—3—dire qu’une seule mesure suffil pour pouvoir calculer en—
suite la solubilité pour toute température que I'on veut. Mais
presque toujours la valeur de ¢ varie avec la température et avec
la concentration de la solulion, la formule précédenle n’est donc
applicable que pour des variations faibles de température.

Ainsi, solent S, et 8, les solubilités d’un corps pour deux tem-
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pératures T, et T, enlre lesquelles 7 ne varie pas; on a alors
d’apres la formule (3) la relation suivante :

S, c 1 1
(4) b= (1, — 1)

Daas cctle formule, lorsque ¢ st exprimé en petites calories, on
devra poser R = 1,99 ou approximalivement R = 2, ainsi que
nous l'avons vu dans le premier chapitre, p. 23. Enfin, le coef-
ficient ¢ scra calculé soit en partant des données cryoscopiques,
soit par la conductivité électrique.

Cette formule peut servir 4 calculer soit la chaleur de disso-
lution @, lorsqu’on connait les solubilités pour deux températures
voisines, soil, au contraire, la variation de solubilité, lorsqu’on
connait la chaleur de dissolution et la solubilité pour une seule
température.

La concordance entre les calculs et les données expérimentalcs
esl trés bonue, ainsi que I'a monltré Van't Hoff dans son travail
classique (Arch. Néerland. 20, 1886). Voici quelques exemples
numériques pris dans ce travail. Nous donnons dans ce tableau les

-solubilités S, et S,, correspondant aux températures T, et T, et les
valeurs de la chaleur de dissolution &, calculées par la formule (4) ;
la derniére colonne contient les valeurs de ¢ déterminées direcle-
ment avec le calorimétre.

On voit que l'accord entre les chaleurs de dissolution calculées
d’apres la formule (4) et les chaleurs de dissolution mesurées di-
rectement an calorimeétre est absolument remarquable.

La chaleur de dissolution & se rapportant & une gramme-molé-
cule du corps, on pourrait facilement, en mesurant la solubilité
d'un corps non électrolyte pour trois températures différentes T,
T, et T,, calculer le poids moléculaire et la chaleur d¢ dissolution
de ce corps; en efet, si l'on représente par ¢’ la chaleur de disso-
lution de 1 gramme du corps, on aura ¢ = M¢’, M élant le poids
moléculaire du corps, donc la formule (1) deviendrait dans ce cas
la suivante :

In =

S, iR

S, M.a’_(}___»r‘
T,

la valeur de [ étant égal & I'unité, le calcul devient tres facile. On

. . . S S .
a, en effet, deux équations, relativesd lnglet & In ST:’ et deux in—
\ .
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connues Met ¢’ ; ayant calculé ces valeurs, on obtiendra la chaleur
de dissolution moléculaire ¢ par la relation ¢ =Msz: on pourra
donc ainsi déduire de la solubilité d’un corps le poids moléculaire
M et la chaleur de dissolution o,

La variation de sclubilité d’un corps dépend directement de la
chaleur de dissolution de ce corps; lorsque cette chaleur de disso-
lution est positive, c’est-A-dire, lorsque en se dissolvant le corps
absorbe de la chaleur (le liquide se refroidit), la solubilité aug-
mentera avec la température, c’est le cas général; au contraire,
sile corps en se dissolvant dégage dela chaleur (le liquide s'é-
chaufle), la solubilité diminuera, lorsque la température augmen—
tera, c'est, par exemple, le cas de l'alcool amylique, de la chaux,
de la nicotine, de 1'éther, du brome, du sulfure de carbone, etc.,
dissous dans '’eau. 8i, enfin, la chaleur de dissolution est nulle,
la solubilité sera indépendante de la température, c’est presque
le cas du chlorure de sodium.

Lorsqu’on trace Ja courbe qui représente la marche de la solu-
bilité avec la température, en porlant.en abscisses les températures
et en ordonnées les solubilités, on obfient, cn général, une courbe
continue; cette courbe est ascendanle ou descendante, suivant que la
chaleur de dissolution est positive ou négative; elle présentera des
changements de directions continus plus ou moins forts, suivant
que la chaleur de dissolution variera plus ou moins avec la tempé-
rature. Enfin, si pour une température déterminée la chaleur de
dissolution change brusquement, la courbe de solubilité présentera
A cet endroit un point anguleux, indiquant un changement brusque
de la solubilité. '

Ce cas de changements brusques est {réquent et il est important
4 connaitre, puisque c'est unc des méthodes qui permetlent de
déceler des changements moléculaires du corps solide étudié,

Donnons d'abord un exemple. La courbe de solubilité du sulfate
de sodium ordinaire, & 10,0, présente un point de disconlinuilé
4 32°,6. De 0° & 32°,6 la solubilité augmente suivant la courhe CA,
et & partir de cette température la solubilité diminue suivant la
courbe AB. L’analyse du sel solide, qui esten contact avec la solu-
tion saturée, montre qu’au-dessous de 32° 6 on a le sulfate hydraté
a 10H,0 et au-dessus le sulfate anhydre, il y a donc eu transfor-
mation moléculaire du sel solides Cette transformation moléculaire
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est accompagnée d'une certaine absorption de chaleur, il en résulte
donc que la chaleur de dissolution de SO,Na,10H,0 doit étre diffé-
rente de celle de 8O,Na,. Les pxpériences conlirment compléte-
ment ces prévisions.

11 résulte de ce fait que si la courbe de dissolution d’un corps
présente un point singulier, il s produit & cette tempérafure un
changement moléculaire du corps solide ¢tudié. Cette méthode a
donc trouvé un trés grand nombre d’applications dans 1'étude de
la formation des hydrates, des transformations allotropiques, de
da formation des sels complexes, ete. Nous aurons a revenir sur ce
sujet avec détails dans le chapitre sur la régle des phases.

3. Variation de la solubilité avec la pression. — L'influence de
la pression sur la solubilité d'un corps peut étre déduite théori~-
quement, en appliquant les mémes principes de thermodynamique

53.3118% 55 [26°) 55(347)

B
A SO0*NaT 3671507
19.6
5.02
o° 10° 20° 30° 40° - hpY

Courbes dc solubilité du sulfate de sodium & 50 H,0, 3 g H,0 et anhydre,

el en suivant la méme marche que dans I'étude de I'influence de
la température, La loi générale de Le Chatelier ct Varn't Hoff
montre immddiatement gue, si la solution saturée d'un corps
posséde un wolame plus grand que la somme des volumes du
solvant et du corps solide, en élevant la pression, la solubilité
sera diminude; au contraive, I'élévation de la pression augmen—
tera la solubilité dun corps qui produit une contraction de la
solution. Ce résultat avait été établi théoriquement pac J. Thomsan ()
et vérifié ensuite par plusieurs auteurs (Sorby (°), Brauns (*), von

() J. Taomsox. — Prae. of the Royal Soc., 11, 1862, p. 473.

(%) Sorsy. — Proc. of the Royal Soc., 12, 1863, p. 539.
- (%) Yoy SrackeLverc. — Zeit, f. phys. Chem., 20, 1Bgb, p. 348.
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Stackelberg ('}, elc.); on trouve que les solubilités de NaCl,
K,S0,, Na,S0;10II,0, alun, augmenient, lorsqu'on éléve la
pression, au contraire la solubilité du NI1,C] diminue, et ces va—
riations sont en rapport direct avec les variations de volume.

La relation mathématique entre la solubilité et la pression a été
donnée d’une fagon compléte par Brauns et van Laar (2). La for-
mule de Brauns établit une relation entre la varialion de solubi-
litt avec la pression et celle avec la température; elle a pour
expression mathématique

ds dS Tdy
®) T Tar o
la formule de van Laar est plus simple, son expression est la
suivante :
o 55_ S av

dP tRT
dans cette formule dP est la variation de pression, dV est la va-
riation du volume, T la tempéralure absolue et S la solubilité du
corps. Les meillcures vérifications expérimentales de cette for-
mule ont été faites par Stackelberg qui faisait comprimer la so-
lution avec le corps solide dans une pompe Gailletet. Ces expé-
riences sont trés difficiles 4 cause des difficultés d’agitation, de
dosage et de détermination exacte du volume de la solution (?).

4. Influence de la tension superficiclle el de la grosseur des grains
sur la solubilité d’un corps, — La solubilité d’un corps solide dans
un liquide correspond & un état d’équilibre entre la solution et le
corps & I'étal solide; cet équilibre dépend de plusicurs facteurs,
parmi lesquels nous avons d’abord la température et la pression:
mais il y a aussi d'autres facteurs qui peuvent changer la position
de cet équilibre, ce sont les forces capillaires et les forces élec—
triques qui existeni au contact entre la solution et le solide. L’in—

() Bravss. — Wiedem. Ann., 30, 1887 et Zeit. f. ph. Chem. 1, 1887,
p- 23g.

(8) Vax Laar. — Zeil. ph. Chem. 15, 1894 et 18, 1895. Voir surtout son
livre Lehrbuch der mathematischen Chemie, Leipzig, 1got.

(3) Voir pour plus de’ldétails le livre de Roozesoox. — Die heterogenen
Gleichgewichte,, 11, 1go4, pe 304 & 411.
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fluence des forces électriques sera étudide dans le freizitme cha-
pitre, relatif aoux forces. électromotrices, Nous étudierons ici
seulement 'influence des forces capillaires.

En étudiant la tension de vapeur des liquides W, Thomson (') -
‘(Lurd Kelvin) a montré, par un raisonnement trés simple, que la
tension de vapeur dépend de la tension superficielle du liquide.
La vapeur ¢mise par un liquide & méhisque concave 2 une tension
inférieure & celle du méme liquide & surface plane, et la tension de
vapeur au-dessus d’un meénisque convexe est supérieure a la valeur
normale. La différence qui correspond ala tension superficielle est
d’'autant plus forte, que le rayon de courbure du menisque est
plus petit. Il en résulte directement que les petites gouticleties d'un
liquide émettent une vapeur & tension supérieure, que les goutte-
lettes plus grosses. Done, si I'on a dans un méme espace clos des
goutleleites de dimensions différentes, les petites s'évaporeront, et
la vapeur ainsi produite se condensera sur les grosses gouttelettes.
Dans un milieu de ce genre la surface totale de séparation entre
la vapeur et 'ensemble des gouttelettes diminuera de plus en plus,
et la position d'équilibre définitive, idéale pour ainsi dire, cor-
respond 4 la surface minimum, c'est-3-dire au cas ou toutes les
gouttelettes se réuniront ainsi par distillation en une seule goutte,
ayant une surface minimum,

Gibbs a fait une étude compléte du pr'obléme; il a indiqué
quelles étaient les conditions générales d’équilibre entre plusicurs
corps, dans le cas ou les forces capillaires influent sur cet
¢quilibre (*). .

Le probléeme de l'in{luence des forces capillaires sur la solubi-
lit¢ a été cnsuite envisagé par des minéralogistes, qui se deman-
daient pourquoi pendant la cristallisation d'un liquide sursaturd,
certaines faces du cristal croissent plus vite que d’autres, de quels
facteurs dépend la grosseur et la forme des cristaux formés, etc.

La solution théorique du probléme a ét¢ donnée par P. Curie (*},

(1) W. Tuomsox. — Proc. of the Royal Sve. Edinb, 1870.

— Yoir aussi Hevmuorrz. — Vorlesungen iber Theorie der Wdrme., Leipzig,
1903, p. 333-337.

(3) Yoir un résums trés clair des idées de Grees dans Osrwarp, Lehrbuch der
allgemeinen Chemie, 11, 2, 1902, p. r41-147.

(*) P, Core. — Balletin de la soc. de minéral., , 8, 1883, p. 145,
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en 1885. Curie suppose d'abord que la tension superficielle varie
suivant la face d'un cristal ; rappelons que la tension superficielle
correspond & I'énergie nécessaire pour faire augmenter la surface
d’un centimétre carré (v. thap. suivant). Soient donc 7,, s Vs,
les tensions superficielles de trois faces d™un cristal S,8,¢et 8,;
lorsque ce cristal se formera dans une solution sursaturée, la
forme d’équilibre du cristal correspondra au cas o la somme
Sy, + 87, + 8,7, sera minimum. Considérons un cas particu-
lier; soil un prisme quadratique de hauteur y et de base a;
la surface des quatre faces latérales est égale & 4xy, celle des
deux bases est 2x*; si 7y, et v, sont les tensions superficielles des
faces latérales et des bases, la forme d’équilibre du cristal dans
k solution saturée correspendra au minimum de I'expression
hzyy, =+ 22,

Celte expression sera minimum lorsque 'on aura ; = % . Telle
est la théorie de Curle, Gelte théorie permet d’expliquer pourquol
un cristal, étant lésé par une cassure quelconque, se reforme
dans la solution saturée et reprend sa forme premiére (!). Mais la
théorie précédente suppose que 'on connait la tension superficielle
d’une face du cristal au contact avec la solution saturée; cetle
constante capillaire n’étant pas connue, la théorie de Curie ne peut
pas étre vérifiée expérimentalement.

Ostwald (%) est le premier qui ait entrepris I'¢tude expérimentale
-de I'influence des forces capillaires sur la solubilité. Si on assimile
la solubilité d'un corps avec la tension de vapeur, il résulte du
raisonnement de W. Thomson que la solubilité d'une poudre sera
-d’autant plus forte, que les grains seront plus petits. Lorsqu’on
mettra dans une solution saturée une poudre, formée de grains de
dimensions différentes, les plus petits se dissoudront et les gros
.augmenteront de volume. Il y aura des phénomeénes de dissolution

(") Voir pour les détails et la bibliographie de la croissance des cristaux et de
Yinfluence de différents facteurs sur la forme et la grosseur des cristaux, les
livres suivants :

O. Leumaxx. — Molelularphysile, » vol., Leipzig, 1888.

Doevter. — Physiknlisch-chemische Mineralogie, Leipzig, 19od, p. 185-199.

(%) Osrwawn, — Ueber die vermeintliche Isomerie d. roten u. gelhen
Queclsilberozyds und die Oberflichenspannung fester Korper. Zeit. f. ph. Ch. 34,
1900, p. 493.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



DISSOLUTION, ABSORPTION ET PARTAGE 2901

et de cristallisation qui se produiront simultanément en différents
points du liquide.

Les expériences d'Ostwald ont porté sur 1'oxyde jaune de mer—
cure et l'oxyde rouge; ces deux formes different entre elles seu—
lement par la grosseur des grains, l'oxyde jaune étant formé de
grains plus fins que 'oxyde rouge. Ses expériences montrent que
la solubilité de 'oxyde jaune est plus forte que celle du rouge et, si
on laisse reposer la solution suflisamment longtemps en contact
avec l'oxyde jaune, ce dernier prend une teinte orangde, ce qui
prouve la formation de grains plus gros.

Ces cxpériences ont été reprises ensuite par Hualett ('),
Schick (*) et Sauer (*), elles ont été élendues 4 un grand nombre de
corps différents : gypse, sulfate de baryum, calomel, iodate de
calcium, chlorure de plomb, etc. Les expériences ont été faites
quantitativement et les poudres avaient été étudiées au microscope
{Ilulett). Le résultat général est que, si dans une solution saturée
d’un corps, par exemple de sulfate de baryum ou de gypse, on
met une poudre trés fine de ce corps, contenant un grand nombre
de grains de moins de 11 de diamétre, la concentration de la so—
lution augmenle ; puis, aprés un certain temps, cette concentration
diminue et reprend sa valeur primitive, L’examen microscopique
montre 4 ce moment que tous les petits grains ont disparu et qu’il
ne reste plus de grains ayant moins de 2 u. de diamétre.

Les variations de solubilité sont d’autant plus sensibles que les
corps sont moins solubles, ainsi, par exemple, pour le gypse on
observe une augmentation de solubilité de .20 °/,, pour le sulfate
de baryum elle atteint 8o °/;, etc. Du reste, on ne peut pas donner
de nombres fixes. L'étude théorique, permettant de relier la varia—
tion de solubilité & la tension superficielle, a été faite d'abord
par Ostwald, puis appliquée par Hulett et reprise par Kaufler (*)

qui a publié un fravail tres clair sur cette question.

(1) Huwerr. — Beziehung zwischen Oberflichenspannung und Lislichkeit. Zeit. f.
ph. Ch., 37, 3go1, p. 385 ct 47, 1904 p. 357.

— Journ. of. Americ. Chem. Soc., 27. 1905, p. 46.

{*) Scamick. -~ Die Lislichkeil des roten. u. gelben Quecksilberoryds. Zeit. f.°
ph. Ch,, 432, 1902. p. 155,

(") Sauver. — Bezugselelitroden. Zeit. f. ph. Chem., 47, 1904, p. 146.

(*) KavrLER. — Ueber die Verschicbung des osmotischen Gleichgewichies durch
“Oberflichenkrifte, Zeit. f. ph. Ch., 43, 1903, p. 686. .
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Supposons qu'un corps solide dont le volume moléculaire es
égal & o soit réparti en grains sphériques de rayon r, ct soit s, la
concentration de la solution saturée en équilibre avec cette grosseur
de grains ; si pour r; la solubilité est égale 4 s,, on peut établir par
un raisonnement trés simple la relation suivante :

© Sov () = Bl 2
dans cette formule < est ]a tension superficielle du solide, R la cons-
tante des gaz, T la température absolue. Sil'on a mesuré r, et ry,
s, et s;, on pourra facilement calculer lJa valeur de 7. Voici un
exemple numdérique :

Pour le gypse, Ie volume moléculaire. c’est-a—dire le rapport du
poids moléculaire 3 la densité, est égal & 74,1 centimétres cubes;
dans une expérience, Hulctt trouve pour ri = 0,3 L, 83 =7 0,0182
molécule-gramme par litre; pourr = 2. 5 — 0,0153 mol. ;
T = 273 -+ 2b et R est pour des mesures cn kilogrammes-métres
égal 4 0,848, donc pour des mesures en ergs on a

R-_-8,32 x 107,

En substituant ces valeurs numériques dans la formule (7) on trouve
v = 136 ergs, tel est le travail nécessaire pour augmenter en contact
avec la solution saturée la surface du gypse d’un centimétre carré.

C’est 1a le seul procédé expérimental que nous conuaissons,
pour mesurer la tension superficielle d’un solide dans une
solution.

77. Salubilité des mélanges. Abaissement et augmentation
de la solubilité d'un corps par l'addition d‘autres corps. —
1. — La solubilité des mélanges est une question trés importante,
au point de vue pratique; les minéralogistes, les géologues, les
chimistes ont & chaque instant besoin de savoir comment se dissoudra
un mélange de deux ou plusieurs sels, ou comment se produira la
cristallisation, lorsqu’on évaporera une solution contenant plusieurs
corps. L'importance de cette question a conduit un grand nombre
d’auteurs & I'étudier, en se placant 4 des points de vue trés diffé-
rents. Au point de vue chimique, nous citerons surtout les re—
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cherches trés soigneuses de Ridorff ('}, Engel (*) et Etard (*); au
point de vue plus spécialement théorique et mincralogique, les
études de Dieulafait (*), Roozeboom (%), Bodlinder (*), Fock (7),
et surtout de Van’t Hoff (®) ct de ses éléves. I'ensemble de ces re-
cherches montre que la question de solubilité d'unmélange de deux
«corps est extrémement complexe ; le nombre de cas différents qui
peuvent se présenier est énorme et il faut établir une classification
dans cect ensemble. Trois groupes de faits peuvent étre distingués :

a) Les deux corps ne forment pas de combinaison chimique nou-
velle, ils se comportent, au point de vue chimique, comme indépen-
dants l'un del'autre. Dans ces cas, en général, la solubilité de chacun
deces corps sera diminuée par 'addition de I'autre. Lorsque les deux
corps A et B sont en grande quantilé par rapporl au solvant, la so-
lution sera saturée pour A et B, etla concentration de la solution ne
changera pas, sil'on ajoute une nouvelle quantité du corps A ou de
B. Ainsi, par exemple, si on met dans de I'cau un grand excés de
chlorure de sodium et de mannite, la concentration de la solution
en NaCl et en mannite secra bien déterminée, en ajoutant I'un ou
Tautre de ces composants, on ne change rien 4 la solution.

b) Les deux corps peuvent former en se combinant un nouveau
<orps, ou bien ils peuvent donner lieu avec le solvant & une réaction
chimique. C'est le cas général de la formation des sels doubles; on
V'observe, par exemple, quand on fait évaporer de l'eau de mer,
laquelle contient des chlorures et sulfates de Na, K et Mg, la for-
mation de beaucoup de sels doubles, fels que la carnallite

KCIMgCl, 6 11,0, la kaisite MgSO,KCI 31,0, la schinite

(') Rupowrrr, — Ueber die Ldslichkeit von Salzgemischen. Poggend. Ann. d,
Phys., 148, 1873, p. 456 et 555.

— Sitzungsber d. Akad. v. Berlin, XX, 1885.

(?) ExcEL. — Ann. de chim. et de phys. 2, 1888 et 17, 188g.

(®) Eranp. — Ann. de chim. et de phys. 2, 18¢4, p. 503.

(*) Dicurarsir. — C. R. Ac. des Sc. 1880.

(®) Roozenoom. — Ldslichkeit von Mischkristallen, speciell zweier isomorpher
Kirper. Zeit. f. ph. Ch. 8, 1891, p. 504 et 531 aussi 1o, 1892, p. 145} 12,
1893, p. 35g.

(%) BooLinpER., — Ldslichkeit von Salzgemischen in Wasser. Zeit, f. ph, Ch,,
7, 1891, p. 358; Neae Jahrb. f. Mineralog., 18q9.

(") Fock. — Ldslichkeit von Mischkristallen. Zeit. f. ph. Ch, 12, 1893, p. 657
et Zeit. f. Kristallographie, 28, 18g7, p. 337.

(8} Van't Horr. — Ozeanische Sal:ablagérungen; un vol, Braunschweig, 1gob
et Akad. de Berlin, 1897 & 1905.
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K,Mg(S0,), 6 H,0, la vanthoffitc Na,Mg (80,),, ctc. Dans ce cas,
la solubilité du mélange devient plus complexe ; suivant les pro-
portions des deux corps mélangés A et B, la solution saturée sera
en équilibre soit avec A et le corps AB, soit avec B et AB, soit
enfin avec les trois corps. On voit que des cas trés différents
pourront se présenter, et la solubilité variera d'une facon différente
dans chaque cas spécial. Mais tant que la solution sera en contact
aveo deux corps solides (A et ABou AB et A, .ou A et B), la com—
position de la solution restera absolument fixe; clle ne dépendra
pas de la proportion des deux corps qui se trouvent en équilibre
avec la solution.

Exemple : solubilité des sulfates de potassium et de magnésium.
L’étude dela solubilité des deux sels isolés montre que 1 000 molé-
cules d’eau dissolvent & 25° 12 molécules de K,SO, ct 58 molécules
de Mg80O,. Lorsqu'on a mélangé ces deux sulfates, il se forme un
sel double appelé schoenite, de formule MgSO,K,80, 6H,0. Sile
sulfate de potassium est en grand excés par rapport & MgS0,, la
solution saturée sera en contact avec deux sels solides, qui sont
K,SO, et la schoenite, dans ce cas, la solution se compose de
1 000 molécules d’eau, 16 molécules de K,S0, et 22 molécules de
MgSO,. Cette composition restera fixe, lorsque I'on ajoutera, petit
a petit, du sulfate de Mg; mais, & un certain moment, la concen-
tration changera brusquement, la solution sera en contact avec un
mélange de schoenite et MgSO, 7 H,0O, & partir de ce moment, on
peut ajouter de plus en plus de Mg8O, sans changer la concenlra~
tion de la solution ; elle se compose alorsde 1 ooo maldcules d’eau,
14 malécules K,S0, et 38 molécules MgSO,.

¢) Les deux corps forment des mélanges isomorphes. L'étude des
meélanges isomorphes est trés importante et elle sera faite dans le
chapitre sur la regle des phases. Rappelons ici la définition géné-
rale : deux corps sont considérés comme isomorphes, lorsque les
propriétés physiques de lears cristaux mixtes varient d'une fagon
continue avec la proportion des deux corps, c’est la définition de
Retqgers.

En étudiant la solubilité d’'un mélange de deux sels, on a ren—
contré des cas nombreux, dans lesquels la composition dela solu-
tion saturée variait d’une fagon continue avec la proportion des
deux corps mélangés. Par exemple, prenons une solution saturée de
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permanganate de potassium et ajoutons & cette solution un peu de-
permanganate de rubidium, nous verrons apparaitre un précipité ;
si nous analysons le précipité, nous y trouvons une certaine quan—
tité de permanganate de rubidium et dans la solution aussi nous.
trouvons le meéme sel ; augmentons la quantité de sel de rubidium,
nous verrons que la teneur du précipité et de la solution en rubi-
dium augmentera, tandis que la proportion en permanganate de
potassium diminucra. Cette variation se produira ainsi d'une facon
continue. A chague instant la solution est saturée, clle est en équi-
libre et avec le permanganate de K et avec le permanganate de Rb,
mais il suffit de changer la proportion de ces sels dans la partie
solide pour que la concentration de la solution varie. On voit donc
que chacun des deux sels se partage entre la solution et le précipité.
Voici quelques nombres qui montrent nellement celte marche
du phénomene, nous les empruntons & un travail trés clair de
Thiel (*) :
Proportions de RbMnO; dans le précipité. 0,6 2,5 83,7 94,1 96,5 %/,
» » dans la solulion. 18,1 19,5 20,6 28,0 45,7 »

Dans ces cas on ne peut donc pas dire quelle est la concentration
de la solution saturée par les deux sels & la fois, celte concentration
de saturation dépendra de la proportion de ces deux scls dans la
partie solide. '

Les différents mélanges isomorphes ne se comportent pas tous
de la méme manicre. Pour quelques—uns, la sclubilité du mélange
varle d'une fagon continue depuis la solubilité de I'un des sels
jusqu’a celle de 'autre. Exemples : KMnO, et RbMnO,, KMnO, ct
KClo,, CH,CL, et CH,Br,.

Pour d’autres mélanges, la solubilité du mélange est, pour cer-
taines proportions, plus forte que chacune des deux selubilités
isolées ; la courbe passe par un maximum et, au point de solubilité
maximum, on trouve la méme proporlion des deux corps dans le
précipité et dans la solution ; exemples : formiates de Ba et de Pb.
f-naphtol et naphtaline.

Enfin pour une série de mélanges la concentration varie d'une
fagon continue seulement dans une région plus pu moins limitée,

1) Tuier. —~ Die Lislichiceit homogener Mischungen und die gemischten Depolari-
satoren, Zeil, f. ph. Chem., 43, 1903, p. 641.
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ce qui signifie que ces corps forment des mélanges isomorphes seu-
lement dauns certaines limites de proportion, au-dali desquelles ils
se comportent comme des corps des deux premiers groupes.
Exemples : NH,Br et KBr, ce mélange est isomorphe, lorsque Ia
teneur en KBr est supérieure & 60 °/; du mélange des deux sels ; au
dessous de cette teneur en KBr la concentration de saturation reste
fixe.

Nous n'insisterons pas ici sur la discussion de ces vésultals, elle
trouvera micux sa place & cdté de la discussion de la vaporisation
d’un mélange de deux liquides, et de la fusion d’'un mélange de
deux solides. Disons seulement que toul se passe comme si les
deux corps solides étalent dissous l'un dans P'autre; cette solution
solide peut se faire ou bien en toute proportion, ou bien seulement
jusqu’a une cerlaine limile, elle est dans ce cas partielle, comme
pour les liquides partiellement miscibles. On devra donc distinguer
différents « degrés » d’isomorphisme de deux corps.

2. — Dans le cas ou une solution est saturée par un seul corps
et ot I'on cherche l'influence exercée par de faibles quantités d'un
autre corps, on doit distinguer 'étude des non électrolytes de celle
des éleclrolytes. Pour les premiers, aucune régle générale n’a été
trouvée jusqu'ici. Pour les électrolytes, au contraire, Nernst a
donné la méthode générale, permettant de calculer quantitativement
T'abaissemenl ou I'élévation de solubilité d'un électrolyte produit
par l'addition d'un autre électrolyte. Nous avons fait I'étude
détaillée de cette question dans le chapitre mx page 71, nous ren—
voyons donc & cet endroit (*).

78. Phénoménes de sursaturation. — 1. Sursafuration d'un
gaz par une vapeur. Retard de condensalion. — On sait depuis
longtemps que la quantité de vapeur d’eau qui peut étre contenue

{1) Les principaux Lravaux récents faits sur 'abaissement de solubilité d'un
électrolyte produit par I'addition d’un deuxitme électrolyte sont les suivants :

Horrvany et Lancnecs. — Studien iiber Laslichkeitsbeeinflussung® Zeit. f. ph,
Ch., 51, 1905, p. 385.

GerrckeN. — Beitrdge zur Kenntniss der Lislischkeitsbeeinflussung. Zeit. f. ph.
LCh. kg, 1904, p. 257.

Evies. — Ueber Lislichkeitserniedrigung. Zeit. f. ph. Ch., 49, 1904, p. 303.

Rormyusp et Wismore. — Die Gegenseiligkeit der Loslichkettsbeeinflussung.
Zeit f. ph. Ch., 4o, 1902, p. 610.
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dans un gaz, & une températurc donnde, peut étre supérieure ala
quantité qui correspond a I'élat de saturation de la vapeur, on dit
alors que le gaz est sursaturé de vapeur. Ceette sursaturation n’est pas
durable, en effet, au bout d'un certain temps, la vapeur d'eau se
condense sur les parois du vase, et la tension devient égale 4 Ia ten-
sion de saturation. L’'étude du degré de sursaturation qui peut &tre
alteint et des conditions de condensation de la vapeur d’eau a été
faite, dans ces derniéres années, avec beaucoup de soin par Wilson (*);
il s’est servi de ces résultats pour mesurer le degré d’ionisation des
gaz.

Lorsque dans un vase, rempli d'un gaz et de vapeur d’eau
saturée, on produit une détente brusque, le gaz se refroidit, la va—
peur se trouve donc brusquement portée & un état de sursaturation ;
mais il se forme immédiatement aprés un brouillard trés fin qui tombe
au fond du vase. Sil'on recommence I'expérience, en faisant dans
le méme vase une deuxiéme détente, on voit se former un
brouillard & gouttelettes plus grosses et moins nombreuses ; enfin,
aprés plusicurs détentes successives, on voit que le hrouillard ne
se forme plus aussi facilement. On montre par des expériences de
{iltration du gaz que les premiéres détentes avaient amené une
formation de gouttelettes d’eau autour des poussiéres qui se trou-
vaient dans le gaz; le brouillard en tombant entraine ces poussitres,
de sorte que, aprés plusieurs détentes, le gaz se trouve purgé de
poussiéres. G’est & partir de ce moment que les expériences quan-
titatives peuvent étre faites. .

On trouve que, si la détente est inférieure & 1,25, c’est-a-dire si
fe rapport du velume final au volume initial du gaz est inférieur &
1,25, aucun brouillard ne se produit ; I'air reste sursaturé de vapeur
d’eau el la sursaturation limite est égale & 4,2, la tension de vapeur
est 4,2 fois plus forte que la tension de vapeur saturce 4 la méme
température. Pour une délente de 1,25, on voit apparaiire un
brouillard trés fin composé d'un petit nombre de gouttelettes. Si la
détente augmente jusqu'a 1,38, ce qui correspond 3 une sursatu-
ration de 7,9, I'intensité du brouillard qui se forme ne change pas.
Puis, & partir de 1,38, brusquement apparait un brouillard épais

(1) Wison, — Philos. Transact., 18g, 1897, p. 265.
J. J. Tuomson. — Conduction of electricity through gases. Cambridge, 1903,
p- 136.

Hexmi, — Cours de Chimie Physique 17
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formé d’un grand nombre de grosses gouttelettes, il se forme une
vraie pluie qui tombe trés vite.

L’explication de la production de cet état de sursaturation se
déduit du raisonnement de Lord Kelvin, relatif & 1a tension de va-
peur des goullelettes. Ainsi que nous Tavons vu précédemment
(p. 249) la tension de vapeur @ d’une gouttelctie est supérieure
4 celle du liquide en surface plane, F. La différence de ces deux
tensions de vapeur est égale & :

2, 4
8) »—F="21.

7 estla tension superficielle du liquide, r le rayon de la gouttelette,
d la densité de la vapeur et D celle du liquide.

Lorsque au sein d'une vapeur unec gobuttelette apparait. la ten-
sion de la wapeur doit étre égale A la valeur de @ (tension de vapeur
de la goutteletie) et non 4 I' ; comme au début d’une condensation
les goutleletles seronl trés petites, 1 en résulle que la vapear
pourra posséder une tension supérieure a I' sans se condenser. Si
des poussitres se trouvent dans le gaz, elles augmenteront la surface
des gouttelettes qui se déposeront autour des pouséi(‘wes comme
‘centres, et la sursaturation sera bien plus faible. (e raisonnement
s’applique évidemment & tous les états de sursaturation.

2. Sursaturation des gaz dans les liquides. — Lorsqu’on chauffe
un liquide pur, on peut amener sa température bien au-dessus du
point d’ébullition, sans que 1'¢bullition se produise. Ainsi des
gouttelettes d’eau suspendues dans de 'huile peuvent étre chanffées
jusqu’d la température de 175°, sans que 1'é¢bullilion se produise,
la tension de vapeur & cette température est pourtant égale 4 8 a g
atmospheres (!). Cette surchaufle d’un liquide n’est possible qu'en
Yabsence de bulles de gaz.

Un phénomeéne tout a fait analogue se produit, lorsque le liquide
contient & I'état dissous un gaz ; lexpérience montre qu'on peut
chauffer progressivement cette solution, sans que le gaz dissons
s’échappe de la solution. Si dans cette solution sursaturée en gax
on plonge un objet quelconque, on voit immédiatement se dégager

(*) Voir les expériences de Dirour, — Annales de chim, et de phys., 08, 1863,
p. 370.
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des bulles de gaz an contact de cet objet ; les expéricnces classiques-
de Gernez (*) ont étahli que ce dégagement se produit grace aux bul-
les d'air adhérentes aux parois de l'objet plongé.

En effet, le méme objet, préalablement mouillé, débarrassé ainsi-
de I'air adhérent, ne produit plus la séparation du gaz dans la solu-
tion sursaturde. Gernez a établi également que, si la solution est sur-
salurée avec un guz quelconque, pour provoquer le dégagement de-
ce gaz, il suffit d’introduire une bulle de gaz, la nature de ce der -
nier importe peu.

On peut obtenir une solution de gaz sursaturée, en faisant appa-
raitre ce gaz au seind’une solution par une réaction chimique lente ;-
la condition de formation de ces solutions est d'une part l'absence-
de bulles de gaz dans le liquide, surtout au contact des parois, et
d’autre part, la lenteur de la réaction. L’explication de ces phéno—
menes de sursaturalion des gaz est la méme que dans le cas de la.
sursaturation des vapeurs ; elle résulte de Uinfluence de la tension
superficielle. Une bulle de gaz se trouvant dans un liquide, ce dernier
dissoudra ce gaz en quantité plus grande, que sile gaz est cn contact
avec le liquide par une surface plane. Inverscment, la tension par-
ticlle du gaz dans le liquide nécessaire pour former une bulle de ce-
gaz devra étre d’autant plus forte, que la bulle formée sera plus.
petite. Done, si le liquide ne contient pas de bulles de gaz déja
formées, les premicres bulles qui se formeront seront extrémement
petites et la sursaturation pourra étre forte.

3. Sursaturationdes solides dans les liquides. — Les phénomeé-
nes de sursaturation ont é1¢ surtout étudiés pour les solides. Le nom-
hred’expériences publiées est trés considérable, el la queslion a évo-
lué d'une facon continue, Au début, on considérait Ia sursaturatiom
comme une curiosité, comme un phénoméne exceptionnel, ne pou-
vant élre obtenu que pour certains corps seulement, mais, depuis les-
recherches classiques de Gernez, (%) Violette (*) et de Lecoq de Bois-
baudran (*), on considére que c’est une propriété générale, apparte—

() Gerxez, — Ann. seient, de UEcole Normale supér., 4, 1875, p. 311-362..

(2) Gennez. — Ann. de U'Ecole Norm. sup. 3, 1866. Académie des Sciences.
1875, etc. .

(®) VioLETTE. — Ann. de UEcole Norm, sup., 3, 1866.

(*) Lecacq pE Bomspaupran, — Ann. de chim. et de phys,, 18, 186g, p. 246.
C. R. Ac. d. Sc. 80, 1875.
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nant a tous les corps. Toutsel (et tout corps solide en général) peut
étre dissous dans un liquide en quantité supérieure & la limite don-
née par la solubilité, Le degré de sursaturation, qui peut étre atteint,
dépend de la nature du sel et des précaulions prises pour préparer
et conserver la solution. On peut quelquefois dissoudre ainsi jusqu'a
quatre fois plus de sel que ne l'indique la solubilité, par exemple
pour le nitrate de potassium.

Une solution, étant sursaturée, cristallise plus ou moins facile-
ment. Les recherches ont porté sur 1'étude des conditions qui pro-
duisent la cristallisation. Voici les principaux résultals : si le degré
de sursaturation dfune solution est inférieur 3 une certaine limite,
la cristallisation ne se produit jamais spontanément ; une telle solu-
tion peut subsister des mois et des années, sans donner lieu a des
cristaux ().

Pour provoquer la cristallisation dans une solution sursaturée, 1l
faut apporter des germes cristallins déterminés. Le corps qui cris—
tallise correspond aux germes ainsi apportés. Ainsi, prenons une
solution de sulfate de sodium, sel & 10 moléculesd’eau, sursaturons
cette solution. Si nous jet'ons un cristal de Na,S0O, 10H;0, on aura
une cristallisation du sel hydraté a diz molécules d’eau; cil’on jette
un cristal de Na,SO; 71,0 on aura une cristallisation du sel & sept
molécules d’eau (& condition que le degré de sursaturation soit
suflisant, puisque ce dernier hydrate est plus soluble que le pre—
mier. (Voir fig. 17, p. 247).

Cette expérience de Liwel (*) montre, d'une facon trés nette, que
I’état moléculaire du sel dans la solution estle méme qu'il s’agisse
dusel & 10 molécules ou de celut & 7 molécules d’eau.

Lecoq de Boisbaudran a précisé les conditions de cristallisation
d'une solution sursaturée. Il montre que la cristallisation d’une
solution d’un sel peut &tre provoquée par un cristal quelconque iso-
morphe de ce sel. Si le sel dissous présente un polymorphisme, on
obtiendra de la solution sursaturée 1'une ou 1'autre des formes poly-
morphes du corps, suivant que I'on mettra un cristal isomorphe
avec telle ou telle autre forme cristalline. L’exemple classique est

(1) Voir pour I'étude des durdes de subsistance des solutions sursaturées le
travail intéressant de Jarri : Studien an ibersdttigten Ldsungen. Zeit. f. ph. Ch.,
43, 1903, p. 564. Aussi pE Copeer. Ann, de chim. et de phys , 6, 1875.

(2) LoweL. — Ana. de chim. et de phys , ag, 1850, p, 6a.
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celui des sulfales de cuivre, cobalt, nickel, fer, zinc et magnésium.
Si on prépare une solution sursaturée de sulfate de fer, en dissolvant
les cristaux de 8O, I'e qui sont monocliniques et contiennent 7 mo-
lécules d’eau, en projetant un cristal de CuSO, 5I1,0 qui est tri-
clinique, on obtient des cristanx de sullute de fer & 5 molécules
d’cau également tricliniques ; un cristal de sulfate de zinc rhom-
boédrique & 7H,0 provoque une cristallisation de FeSO, 711,0 rhom-
boédrique ; le CoSO, 6H,0 monoclinique provoque la formation
de cristaux de FeS0O, 61,0 monocliniques ; ete. Ces expériences
ont été répétées et étendues & d’autres sels par J. M. Thomson ().

Les recherches des auteurs précédents ont établi qu’un germe cris-
tallin peut provoquer la cristallisation dans une solution sursaturée,

- ces germes peuvent 8tre tres petils, puisqu’ils sont souvent apportés
avec les poussieres de 1’air. 11 était important de connaitre s'il
n’existe pas une limite inférieure de grandeur des germes, nécessai-
res pour provoqguer la cristallisation. Des expériences trés élégantes
ont ¢té faites par Osfivald (%) qui est arrivé & donner la limite infé-
rieure de grandeur des germes. On fait un mélange intime d'une
quantit¢ donnée du sel avec un corps indifférent et, par dilutions
successives, on arrive 4 une teneur de plus en plus faible du sel. La
pile aiusi formée étaut solidifide, on la pulvérise Lrés finement et
on se sert de cette poudre pour ensemencer les solutions sursatu~
rées. Ostwald trouve ainsi. que les germes cristallins qui peuvent
provoquer une cristallisation doivent avoir wn poids environ de
107 ' grammes, ¢’est-3-dire de un dix-millioni¢me de milligram-
me, ce qui correspond & un cube ayant environ 3y de coté. Des
germes plus petits ne provoquent pas de cristallisation des liguides
sursaturés.

La théorie générale de ces phénomeénes est la méme gque dans le
cas du gaz, elle résulte du reste directement des expériences sur
Yirfluence de la grosseur des grains sur Ja solubilité d'un corps.

En résumé on voit que la solubilité d'un corps dans un liquide
ne représente de limite fixe que si la solution est en équilibre avec

(1) I. M. Tuomson. — Zeit. {. Krystallogr., 6, 1881, p. g4 '

(2) Ostwawp. — Bildund und Umwandlung fester Korper. Zeit. f.ph. Ch., 22,
1897, p- 289. ‘

— Lehrbuch d. allgem. Chem., 11, 2, p. 754. Voir également le travail de
JarrE. - — Loe. cit,
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de corps solide; en 'absence du corps solide la solubilité peut étre
dépassée de beaucoup.

79 Solution d'un corps dans deux solvants non miscibles.
Coefficient. de partage. — Nous avons montré dans le premier
«chapitre (§4, p. 15) que si un corps est ajouté & un mélange de
deux liquides non miscibles, il se partage entre ces deux solvants ;
lorsqu’on fait varier la quantité du corps ajouté, le rapport des con-
.cenfrations reste constant. Cette loi a été élablie par Berthelol et
Jungleisch (*).

En étudiant le partage de différents corps entre des solvanls non
wiscibles, on a trouvé que beaucoup de corps n’obéissaient pas &
la loi de constance du coefficient de partage. G'est surtout Nernsi(2)
'qui a développé la théorie générale du partage d'un corps entre
deux solvants. Il montra que la loi précédente s’applique seulement,
si le corps posséde le méme Gtat moléculaire dans les deux sol-
~vantis et, de plus, si ce corps ne donne lieu 4 aucune réaction dans
les solvants. Au contraire, si 1’état moléculaire est diflérent, ou bien
81l se produit une dissociation ou une réaction chimique, la loi de
;partage doil étre modifiée.

Supposons d’abord qu'il s’agisse d'un électrolyte qui se partage
-enlre 'eau et un liquide non ionisant, par exemple 1'éther; si
m, est la concentration en molécules—grammes de cet électrolyte
dans l'eau, o le degré de dissociation électrolytrique et m, la con-
centration dans I’éther, I'équilibre au momient du partage aura lieu
wentre les molécules du corps non dissociées dans 1'eau et les mémes
molécules dans I'éther. Le nombre de ces molécules non dissociées
dans l'eau étant égal & m, (1 — &), le vrai coeflicient de partage,
xelatif aux molécules, sera égal au rapport

m, (I —_ )
irgfi

| R—

«’'est donc ce rapport qui devra resfer constant, lorsque I'on chan-

o . m .

-gera la quantité de 1'Clectrolyte et non pas le rapport —!. Les expé-
2

aiences confirment complétement ces prévisions théoriques.

(') Bertuecor et Juvxeririscn. — Ann. de chim. et de phys. 26, 1872,
(2) Nernst. — Verteilung eines Staffes zwischen zwei Lisungsmiltteln. Zeit. fo-

@h. Chem, 8, 1891, p. 1710,
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Supposons maintenant qu'un corps A se partage entre deux sol-
vants, tels que I'ean et la benzine, dans lesquels il posstde des
états moléculaires différents. Si par exemple dans la benzine il a
des molécules doubles de celles qu'il a dans l'eau, le rapport des
concentrations ne sera pas constant, mais le rapport entre la gon-
centration du corps dans Y'eau et la racine carrée de la concentra—
tion daus la benzine sera une constante. Si ¢, et ¢, sont les cancen-
trations du corps en grammes dans L'ean el la benzine, le coefficient
de partage constant sera :

Voici trois exemples numériques : le premicer est relatif au par-
tage de 'acide acétique entre l'eau el la benzine (expériences de
Nernst).

Concentration Concentration ¢ 2

dans l'eau dans Ja benzine A A

c ¢ €2 ¢y

i 2

0,245 0,043 h,7 1,40
0,314 0,071 A4 1,39
0,375 0,004 440 1,49
0,500 0,140 3,4 1,67

La cryoscopie de I'acide acétique dans la benzine montre qu'il
8y trouve dissous & I'état de molécules doubles.

Le deuxieme exemple est relatif au partage du S-naphtol entre
l'eau et la naphtaline, il ne s’agit plus ici de deux liquides nom

Concentration Concentration. o ol
dans la paphlaline dans I'eau Z-i Ve
N ¢y 2 - Y

0,119 0,0255 439 13,1
0,227 0,0449 5.05 10,6
0,344 0,0582 5,9 10,1
0,463 0,068 6,8 10,0
0,583 0,0708& 7,72 10,1
0,708 0,078 9,08 10,8
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miscibles, mais d’'un liquide et d’un solide; le [-naphtol donne
lieu dans la naphtaline & une solution solide (mélange isomorphe}
(voirp. 217) i laquelle s’appliquent les considérations précédentes ;
(expériences de Kiister ('), (voir le tableau de la page 263);
par conséquent le ﬁ-naphtol a dans la naphtaline un poids molé-
culaire double de celui qu'il a dans I'eau.

Enfin le troisitme exemple est relatif & un gaz, ’hydrogéne, qui
se répartit entre Ie palladium solide et I'espace extérieur, (expé—
riences de Hoitsema (*).

Volume occupé Rapport des concentrations
Pression extérieure |par 2 milligrammes de H| _

de I'bydrogéne dans le palladium _
P ! P Ve
c e ¢

26,2 mm, 3,084 cc. 80,8 15,8

82,8 » 1,827 » 151,3 16,6

165,4 » 1,200 » 214.8 16,6

393,7 » 0,771 » 303,56 15,3

Les nombres de la premiére colonne sont proportionnels & la
concentration de I'hydrogéne & 1'extérieur ; on voit que le rapport
des concentrations augmente, tandis que le rapport de la racine
carrée de la pression extérieure 4 la concentration de I'’hydrogeéne
dans le palladiom reste constant ; donc I'hydrogéne posséde au
dehors des molécules doubles de celles qu'il posséde dans le pal~
ladium, ce qui revient A dire que I'hydrogéne dissous dans le pal-
ladium se trouve a l'état atomique.

Le cas le plus compliqué dans le partage d’un corps entre deux
solvants est celui o le corps donne lien & des réactions chimiques.
dans 1'un ou l'autre des deux solvants. Nous aurons & examiner ce
cas dans le chapitre sur les équilibres chimiques, nous renvoyons
donc & ce chapitre.

On voit donc, en somme, que la loi de partage permel de se rendre
comple des transformations moléculaires, subies par le corps dans.

(") Kuster, — Molehulargewichtsbestimmung an festen Losungen, Zeit. f. ph,
Ch., 17, 1895, p. 357.
(?) Horrsema,— Palladium und Wasserstoff. Zeit, f. ph. Chem., 17,1895, p. 1.
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I'un ou Fautre des deux solvants. Cette méthode a été employée
un trés grand nombre de fois par diflérents auteurs, elle est trds
simple, rapide et rend de grands services en chimie.

Mentionnons enfin I'influence de la température. Les recherches
de Hantzsch et Vagt (') montrent que pour certains corps le coef-
ficient de partage est indépendant de la température, pour d’autres,
au contraire, il varle d'une fagon continue, sans que 'on puisse in-
diquer les raisons de ces variations (?).

2. Détermination du poids moléculaire par la solubilité. —
Nous devons examiner maintenant le cas o1 le corps ajouté aux deux
solvants n’est soluble que seulement dans 'un de ces deux solvants.
Dans ce cas, ce corps se dissoudra dans ce solvant, mais en méme
temps I'équilibre entre les deux solvants, sera modifié. Ainsi, soit
un mélange d’eau et d’éther ; ajoutons un peu de tolutne, qui n'est
soluble que dans 1'éther, on verra que la couche aqueuse aban-
donnera une certaine partie de I'éther, la solubilité de I'éther dans
I'eau sera donc diminuée. Un raisonnement trés simple, que nous
avons donné précédemment (voir page 18), montre qu'il cxiste un
rapport direcl entre I'abaissement de solubilité de V'éther dans 1'eaun
et la concentration de la couche d’éther en toluéne. Cette relation
est identique & celle des tensicns de vapeurs, ainsi que l'a montré
Nernst. On a donc pour des solutions diluées une formule identique
4 celle de Raoult pour les tensions de vapeur; cetle formule est la
suivante

S — ¥ m . S — 5 m

—y =y ouhien —gme= g
S est la solubilité de I’éther dans I'eau avant ’addition, S’ la solu-
bilité de I’éther dans I'cau aprés I'addition de toluéne, m le nombre
de molécules-grammes de toluéne dissous dans N molécules—
grammes d’éther.

On voit donc par, cette formule que, comine pour les tensions de
vapeur, la variation de solubilité peut servir & déterminer le poids

(1) Hanrzscn et Vacr. — Ueber den Zustand geldster Stoffe auf Grund ven
Verteilungsversuchen. Zeit. f. ph. Chem., 38, 1gor, p. 705.

(2) Pour I'diude de la loi de partage des corps dans le cas de solulions con-
centrées voir le travail de Scuiixanew, — Zur Thermodynamik der konzentrierten
Ldsungen. Zeit, f. ph. Chem., 38, rgor, p. 543.
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moléculaire soit du corps ajoutd (toluéne), soil du solvaut, dont la
salubilité est modifiée (daus ce cas éther).

Les expériences ont été faites par Kiisfer et surtout par Tollo-
-czko (*}; dans un ballou, de 100 centimétres cubes environ, munid'un
col gradué de 15 centimétres de longueur et de 7™=,5 de diamétre,
bouché a I'émeri, on verse de 'eau et puis de I'éther, de fagon que
la couche d’éther occupe seulemenl une partie du col; on nole la
division qui correspond au menisque de séparalion entre l'eau et
Y'éther. Puis on ajoute un poids déterminé du corps étudié, on
-agite et on laisse reposer. Le ménisque de séparation s’abaisse d'un
certain nombre de divisions, ce quiindique qu'une partie de 'éther
.a €té abandonnée par Veau. Ce nombre de divisions représente
douc la variation de solubilité 8 — 8'. La solubilité S est repré—
‘sentée par la hauteur primilive de la colonne d'éther. Un calcul
teés simple permet d’en déduire le poids moléculaire du corps,
dorsque 'on connalt la proportion des corps mélangés. Cette mé-
thode est, on le voit, leés simple, une mesure de poids malé—
-culaire demande trés pew de temps et la précision atteinte est
égale & celle que donne la cryoscopie. Il est seulement important
.d’opérer & ume température bien fixe. Ainsi, par exemple, pour
le toluéne, l’auteur trouve, dans deux expériences, comme poids
moléculaires 87 et g3 au lieu du poids moléculaire théorique ga.

3.— Onvoit donc, en somme, quel’étude de Ja soluhilité des corps
-dans les liquides a permis d’établir les lows générales des équilibres
physiques et chimiques. Ces lois, établies d'une facon théorique,
-ont été pleinement vérifiées par les expériences, clles s’appulent,
d’une part, sur les principes de thermodynamique (lois de Le
‘Chatelier et Van’t Holl), et, d’autre part, sur Fassimilation du pro~
-cessus de disselution d’un corps dans un liquide aux phénoménes
de vaporisalion; cetle assimilation a été parliculicrement féconde
.dans les recherches de Nernst sux les coefficients de partage. Nous
verrons plus loin gue la méme assimilation a permis également 4
Nernst d’établir une théorie générale des piles.

11 aurait fallu étudier maintenant la partie cinétique de la disso-

(1) Torroezxo. —— Ueher Ldslichkeiiserniedrigung. Zeit. f. ph. Ch. 30, 1896,
. 38g.
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lution, c’est-a-dire indiquer de quels facteurs dépend la vilesse de
dissolution d'un corps et quelles sont les lois de cette vitesse de
dissolution. Les lois de la vitesse de ce processus physique étant
les mémes que celles des vilesses de réactions chimiques qui ont
lieu dans des milieux hétérogeénes, nous remwetirons ’étude de la
vitesse de dissolution au chapitre sur la vitesse de ces réactions
hétérogénes.
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CHAPITRE XI

TENSION SUPERFICIELLE ET VISCOSITE
DES SOLUTIONS

80. Définition de la tension superficielle. — La surface
libre d'un liquide différe au point de vue d’'un certain nombre de
propriétés physiques des couches profondes da méme liquide ; si
I'on soustrait une goutte d'un liquide a I'action de la pesanteur,
enla plongeant dans un aulre liquide de méme densité, on voil cette
goulte prendre la forme sphérique; pour faire changerla surface
de cette goutte, pour Yapplatir par exemple, il faut dépenser un
certain travail, dont la grandeur dépendra, d'une part, du degré
d’augmentation de la surface ct, d’autre part, d'une certaine cons-
tante caractéristique ; la valeur de cette constante dépendra uni-
quement de la nature du liquide dont est composée la goutte et de
celle du liquide dans lequel elle est suspendue.

Tout se passe comme si la surface d’un liquide se trouvait
tendue avec unc certaine force tangentielle, qui tendrait & dimi-
nuer constamment la grandeur de la surface libre de ce liquide.
Par conséquent, si nous considérons sur cette surface un élément
ayant un centimétre de longueur, il se trouve tendu dans le sens
perpendiculaire par une certaine force -y que U'on appelle la tension
super ficielle. Ainsi, par exemple, un centimétre de la surface libre
de l'eau, a la température ordinaire, est scumis & l'action d’une
force égale & 74 milligrammes, ce qui est équivalent & 7/ X 0,981
== 72,0 dynes. On dit donc que la tension superficiclle de I'eau
est égale & 72,5 (dynes par centimetre).

L’introduction de la notion de cette tension superficielle permet
d’expliquer simplement les principaux phénoménes de capillariié
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des liquides. L’étude de ces phénomenes est importante & deux
points de vue : d'une part, au point de vue théorique, cetle étude
nous fait pénétrer dans un domaine tres difficile et obscur, celui
des actions mutuelles entre les molécules d'un liquide, et on sait,
que c’est précisément par l'analyse de ces aclions, que l'on a pu
établir des relations trés étroites entre I'état liquide et I'état gazeux
d'un corps. La formule caractéristique de Van der Waals, laloi
des états correspondants et plusicurs autres lois générales ont été
déduites, en partant de I'étude de la capillarité. D’autre part, cette
étude présente un intérét pratique, les forces capillaires jouant un
role trés grand dans le domaine de la biologie; il suffit de men-
tionner ici le probléme si important des colloides et des émulsions
fines, dont la stabilité et les réactions se raménent, en grande par-
tie, & des actions capillaires.

84. Méthodes de détermination de la tension superiicielle.
— Les méthodes expérimenlales qui ont été surtout employées
sont les suivantes : Détermination de la hauteur d’ascension d'un
liquide dans un tube capillaire ou entre deux lames verticales &
faces paralltles; détermination du poids d'une goutte gui tombe
d’un tube de seclion connue; délermination de la hauteur d’une
goutte qui repose sur une surface plane, non mouillée par le li-
quide ; détermination de la hauteur d’'une bulle d’air emprisonnée
entre la surface du liquide et une lame de verre horizontale ; dé-
termination de 'angle de contact, formé par la surface d'un liquide
et la paroi solide qui plonge; détermination de la pression &
l'intérieur d'une bulle formée par une membrane trés mince du
liquide, etc. De foutes ces méthodes, celle qui est la plus pratique
et la plus simple, c’est la méthode d’ascension dans un tube capil-
laire. Pour des mesures comparatives, ne donnant pas la valeur
absolue de la tension superficielle, la méthode des gouites peut
étre employée avec profit. Nous décrirons ici seulement la premidre
de ces méthodes.

Un tube capillaire de rayon r plonge verticalement dans un }i-
quide, qui mouille les parois de ce tube. 1l se produit une ascen—
sion du liquide 4 une certaine hauteur h. Cette ascension du li-
quide est produite par I'action de la tension superficielle qui agit
-verticalement sur le liquide, et la longueur, sur laquelle s’exerce
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cette action, esl égale a Ja longueur de la circonférence interne
du tube capillaire, elle est donc égale & 2nr. Si pour un centi-
métre cette force est égale & 7y, pour-une longueur 271 elle sera
égale & amry. Cette force est capable de soulever une colonne du
liquide de hauteur %, le volume de ceite colonne de liquide est
égal & mr2h et le poids & mr2hd, d étant la densité du liquide. On
obtient donc 1'égalité suivanle

anry = 7rihd

donc on a pour la teunsion superficielle exprimée en grammes par

centimetre
rhd

T=,
et si I'on veut exprimer 7 en dynes, on doit multiplier I'expression
précédente par g81. Donnons un exemple numeérique : Ramsay et
Shields trouvent pour Pacide formique qu’a 16°,8 le liquide monte
dans un tube de o™™,0142 de rayon i la hauteur de 4,44 la
densité de ce liquide est égale & 1,207. On en déduit pour fa
tension superficielle 7 en dynes

y= i X 981 X 0,0142 X 1,207 X 4,44 = 37.47 dynes par centimdtre,

La formule précédentc montre que la tension superficielle est
proportionnelle & la hauteur d'ascension du liquide et au rayon du
tube. Par conséquent, si 'on opére toujours avec le méme tube, le
produit de la hauteur d’ascension par la densité donnera une
valeur relative de la tension superficielle. Cette méthode des tubes
capillaires est simple, & condition que I'on apporle un soin sullisant
aux mesures : 1° la température doit étre bien fixe; 2°le tube
parfaiteuent propre, toute trace d’impureté pouvant modifier la
hauteur d’une facon trés sensible; 3°les parois du tube doivent étre
mouillées par le liquide. Dans ces conditions, en opérant avec le
méme tube, on peut obtenir pour un liquide déterminé une con—
cordance des mesures & 0°™,01 prés pour des tubes assez fins, dans
lesquels I'ascension totate atteint plusieurs centimétres.

82. Reésultats des mesures des ‘tensions superficielles, —
1. Ligquides purs. Relations stoechiométriques. — La tension su-
perficielle varle beaucoup d'un liquide & I'autre, miais on n’a pas
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pu établir jusqu'ici de relation générale entre la constitution mo-
léculaire et la valeur de la tension moléculaire. Voici quelques
valeurs numériques de la tension superficiclle en dynes par
cenlimétre.

Liguides Températura Tension superficielle
Eauw . . . . v o 0 00 20" 72,53 dynes. cm.
Acétone. . . . . . . . . . 16 ,8 23,35 »
Aleool . . . . . . . . L. 20 22,0 »
Benzine, , . . . . . . . . 22,5 20,38 »
Aniline « . . ~ . « . . . . 17 .5 A4 » I
Lther. . . . . . . . . . . 20 16,5 »
Chloroforme . . . . . . . . 20 26,7 »
Glycérine . . . . . . . . . 8 65,2 »
Huile d’olive . . . . . . . . 20 35.4 »
Sulfure de carbone . . . . . . 19 .4 33,6 »
Tolutne, . . . + + . . . . 17 .6 28,5 »
Merenre. . . . e e e e 20 4go

De tous les liquides & la température ordinaire, c¢'est I'cau (aprés.
le mercure) qui posséde la plus forte tension superficielle. Les rela-
tions entre la tension superficiclle et la constitution chimique avaient
été cherchées par plusieurs auteurs. Mendelejew (1), Wilhelmy (2),
Schiff (°), Quincke (*) etc., ont proposé des régles empiriques qui
relient entre elles les tensiohs superficielles des séries homologues.
Ces auteurs emploient tantot la valeur méme de 7, tantdt le pro-

duit M (Mendelejew), tant6t le rapport L;(I {Schiff) de la tension

superficielle au poids moléculaire. La régle qui semble avoir le plus
de succes est cclle de Schiff. Ge dernier auteur compare les tensions.
superficielles des différents liquides & leur température d’ébullition,
dans ces condilions les liquides sont, évidemment, mieux compa~
rables entre eux que si on les prenait tous 3 la méme température.

- - T 34 L .
Il trouve alors que le rapport 5 dépend du nombre d’atomes qux
(') MevperzsEw. — C. R. Acad. d. Sc., 50 et 51, 180a.

(%) WiLnewsy. — Poggend. Ann., 121, 1864,

(*) Scurrr. — Liebig’s Ann., 223, 1884, ’

(%) Quixcke. — Poggend. Ann., 135, 1808; 138, 186y ; 160, 1867.
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composent la molécule et de la nature de ces atomes; un atorne
d’0 équivaut, au point de vue de l'effet sur I;fl a 3 atomesde II; 1 C

équivaut & 2 H, 1 Cl correspond & 7 H, x Br correspond 4 13 H,
1 I correspond & 19 H, 1 N correspond & 2 H et pour les cyanures
4 3 I, etc. Ce sont des régles purement empiriques.

2. Tension superficielle des solutions. Influgnce de la concen-
tration. — La tension superficielle des solutions aqueuses de sels
est, en général, supérieure i celle de l'eau. Elle dépend de la na-
ture du sel et de la concentration. Valson a montré que I'on peut
attribuer 4 chaque métal et & chaque radical acide des coetficients
ou « modules », tels que la tension superficielle de la solution d"un
sel résulte de la somme de ces deux modules. Quincke montre
ensuite que la tension superficielle varie d’une fagon linéaire avec
la concentration de la solution.

Quelques corps additionnés & l'eau diminuent considérablement
la tension superficielle, tels sont, par exemple, la saponine ct I'oléate
de sodium ; ces deux corps sont intéressants, puisque ces solutions
peuvent former des bulles trés stables,

La tension superficielle des mélanges de lignides est générale—
ment intermédiaire aux tensions superficielles des deux liquides
purs. La variation de cette tension superficielle a été étudiée d’abord
par Duclaux ().

En mesurant la tension surperficielle des mélanges binaires d’eau,
des alcools méthylique, éthylique, isopropylique, isobutylique,
amylique et caprylique, et des acides gras, Duclaux a établi la loi
de l'influence de la concentration sur la tension superficiclle ;
cette loi a pour expression

Y= Ke—1
2 est la concentration du liquide dans I'eau, 7 la tension superfi-
cielle de la solution et K une constante.
Duclanz montre ¢ue le rapport des concentrations des solutions

qui possédent la méme tension superficielle est constant. Ainsi,
par exemple, pour les acides formique et acétique ce rapport est

(%) DucLavx, — Ann, de chim. et de phys., 8, 1878, p. 76.
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égal & 3 sur 1, donc une solution d’acide formique & 3o °/, a la
méme tension superficielle qu'une solution & 10 °/, d’acide acéti-
que. Voici quelques valeurs de Duclaux.

Liquides comparés au point de vue Rapports de concentrations

de leur action sur la tension superficielle de 'eau équivalentes
Alcool méthylique : alcool amylique . . . . 33

»  éthylique : » » e e 17

»  propylique @ » » o 9,1

»  butylique : » » e 2,8

»  caprylique : » » e 0,06
Acide formique : acide acélique . . . . 3

»  butylique : » » o 0,1

La connaissance de ces valeurs peut éire utile pour Iinterpré-
tation de certains phénomeénes capillaires, tels que la stabilité et la
formation des émulsions, ete. ().

3. Tension superficielle a la surface de deax liquides non
miscibles. — Nous avons considéré jusqu’ici la tension superfi-
cielle & la surface libre d’un liquide, c’est-a-dire & la surface qui
est en contact soit avec l'air, soit avec la vapeur. Lorsque deux li-
quides non miscibles sont mélangés, ils se séparent, et pour Ia sur-
face de siparation on doit considérer également une certaine ten—
sion superficielle. L’étude de cette tension superficielle au contact
de deux liquides est importan\te, surtout pour la compréhension des
propriétés des émulsions.

Un fait important, qui a été indiqué par Quincke, est relatif &
la non additiviié des fensions superficielles Ainsi suppasons que
nous ayons deux liquides A et I3, non miscibles entre eux. Si les
tensions superficiclles de ces deux liquides par rapport & I'air sont
¢gales & 7. et 75, la tension superficiclle au contact des deux li-
quides Y. n'est pas égale a la différence /.— 7s; on pourra donc

() On trouvera un grand nombre de mesures de tension superficielle des
solutions et des mélanges binaires et ternaires dans les travaux de WuarmoucH,
Eine neue Methode zar Bestimmung von Ober flichenspannungen von Flissigkeiten,

Zeit. f. ph. Ch., 39, 1901, p. 129 et Dnucker. — Zeit. f. ph. Chem., ba.
1905, p. 641.

Hesne, — Cours de Chimie Physique 18
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écrire, en général, que P'un des liquides, que nous désignons par
A, a par rapport & l'air une tension superficielle supérieure & Ia
somme de la tension superficielle du deuxiéme liquide par rapport
A l'air et de la tension superficielle au contact des deux liquides.
On aura donc d'une maniére générale :

fa >> Y6 = Yab-

Donnons des exemples numériques; les nombres sont pro-
portionnels aux valeurs absolues de 7, ce sont les mesures de
Quincke.

Liguide A Liquide B Ts Yab L’;-{*—"{ab

-2
»

Bauw . . . . .
Aleocol ., . .

Chlorcforme . . . .

o

8,25 | 42,58, 50,83
2,60 | 40,71 43,31
3,12 | 4o,71]43,83
7,10 | 38,41 45,56
3,27 | 37,97 | 41,24
3,76 | 34,19 37,95
3,23 | 28,94 32,17
3,03 | 25,04 28,57
3,27 | 4,261 7,53
3,23 3,83 7,06
3,12 3,01| 6,13
3,76 2,09| 5,85
3,03 1,18 4,21
2,60 0,23 ; 2,83

5B

<o
o ©

W 00 G0 oo @ oo WUl U UT U Gt Ut Gt
]

<
e

Acide chlorhydrique .
Sulfure de carbone
Huile d’olive

Huile minérale.

\ Lissence de térébenthine .|:
CS;, . . .

Huile minérale

Mercure. . .

[S2 301
P
o Cc ©
UL Pr T UL OT W W w Www W ww

e ———

[S1 N1 T

=
V]

Cloroforme .
Huile d’clive .o
Essence de térébenthine .

Huile d’olive . .‘:\lcool .

Eau. . . .

S

—
14

N

On voit que les nombres de la dernicére colonne sont tous infé-
rieurs aux nowmbres de la premiére.

11 résulte de ce fait que sil'on verse sur la surface libre du Ii-
quide A une goutte du liquide B, ce liquide se répandra sur toute la
surface de A et la couvrira compléternent, a condition que la quan-
tité de B soit suffisante. En effet, supposons qu'une goutte de B soit
placée sur la surface de A, le bord de cette goutte,qui est commun
aux liquides A et B, sera tendu vers |'extérieur par une force égalea
la tension superficielle du liquide A, 77.; vers l'intérieur de celte
goutte ce bord sera soumis 4 I'action de deux forces, 1'une 7, qui
est la tension superficielle de la surface libre de B, l'antre ¢ qui
est la tension superficielle au contact des deux liquides, donc le
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bord de la goutte sera soumis vers I'extéricur & une force 7., vers
I'intérieur par ume force 7y, -+ 4 ; comme 7, est plus grand que
la somme précédente, il en résulie que la goutte s’'étalera de plus
en plus.

On déduit du raisonnement précédent que cet élalement se pro-
duira d’autant plus forlement que la différence entre 7. et 7, + 7.
sera plus grande. Par exemple, I'huile d’olive s'étalera plus facile-
ment sur le mercure que ne le fera le chloroforme, puisque pour
I'huile d'olive on a 7, — (}: -+ Yw) = 55,03 — 37,05 = 17,08
et pour le chloroforme on . — (s -+ Yw) = 55,03 — 43,83 == 11,2.

Des considérations absolument analogues peuvent étre faites
dans le cas de trois liquides mon miscibles; en général on aura
Yinégalité suivante

Yac > Yab - Yver

Done, si Pon prend deux liquides A et U, en gjoutant un
troisitme liquide B de densité peu diflérente des deux premiers,
ce liquide formera une membrane trés fine entre les deux liquides
A et €. Siles deux liguides A et G sont agités de fagon que G se trouve
réparil dans A sous forme de goutteletics fincs, ces gouficlettes ne
tarderont pas & se réunir entre elles et Fémulsion ne subsistera pas;
mais en additionnant un troisieme liquide B, obéissant 3 la pro—
pri¢té exprimée par l'inégalité précédente, ce liquide formera une
membrane trés fine autour de chaque globule de € et I'émulsion
sera rendue stable.

Par exemple prenons de I'huile et de I'eau, la tension superfi—
cielle entre ces denx liquides est assez considérable (2,09) ; aussi,
aprés avoir agité, les goultelettes d’huile formées se réuniront-
elles rapidement et raméneront la surface de séparation & sa valeur
minimum. Le savon posséde vis-a-vis de I'eau une tension super-
ficielle trés faible, de méme vis-d-vis de I'huile il a aussi une ten-
sion superficielle faible, donc, si mnous ajoutons a I'huile une
faible quantité de savon ‘et que nous agilions de nouveau avec
Vean, nous obtiendrons une émulsion formée de gouttelettes d’huile
entourdes de membranes de savon, et cette émulsion sera stable,
la tension superficielle de ces gouttelettes revétues étant trés faible.

Nous aurons & revenir avec détails sur cette question et nous
donnerons le calcul de I'énergic nécessaire pour mainienir une
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¢mulsion donnée sous forme de gouttelettes ; nous verrons que cette
énergie est proportionnelle & la tension superficielle et & la sur-
face des gouttelettes; nous renvoyons donc pour ces détails au
chapitre sur les colloides.

83. Influence de la température surla tension superficielle.
Tension superficielle moléculaire. Détermination du poids
moléculaire des liquides purs. — Pour tous les liquides la ten-
sion superficielle diminue avec la lempérature. Si 1’on emprisonne
une certaine quantité d'un liquide dans un tube scellé et que 'on
éleve de plus en plus la température de ce tube, on voit que, & une
température déterminée, le menisque devient peu net, un léger
trouble apparait & sa place et puis toute séparation entre la vapeur et
leliquide disparait, tout le contenu du tube devient homogéne. Cetie
« température critigue », pour laquelle la densité de la vapeur devient
égale A celle du liquide, est une températurc remarquable pour le
liquide ; elle peut étre considérée comme un point de départ, comme
une sorte de zéro, de sorte que l'on peut éludier comment varient
les différentes propriétés du liquide & des températures comptées au
dessous de cette température critique.

Lorsque 'on voudra comparer différents liquides entre eux, au
lieu de les considérer & la méme température, il sera avantageux
de les prendre & des températures également éloignées des tempé-—
ratures critiques de ces deux liquides, on dit, d’aprés Van der Waals,
que ces deux températures sont des lempéralures correspondantes
et les deux liquides se trouvent i des édtats correspondants. Ainsi,
par exemple, les températures critiques absolues de 1'éther et de
I'alcool sont dgales & 467 et 516° (comptées & partir du zéro ab-
solu — 273°) ; on dira que ces deux liquides se trouvent & des états

. 2 . . .
correspondants aux températures 5 des précédentes, c’est-a-dire &

a

3 X 467 =311 =273 + 38 et ;; X 316 == 344 = 273 + 71°

On voit que ces deux températures sont voisines du point d’ébulli-
tion de I’éther et de 1'alcool.

La tension superficielle d'un liquide est égale & zéro & la tempé-
rature critique, donc,pour étudier la variation de la tension super-
ficielle avec la température, on devra prendre la température cri-
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tique comme point de départ. L’étude de la tension superficielle
elle-méme n’a pas donné de résultats généraux, mais plusieurs
auteurs, surtout Eifvds ('), ont été conduits, pour des raisons théo-
riques, & considérer une grandeur un peu différente, désignée par
Ostwald sous le nom de lension super ficielle moléculaire.

Soit v le volume occupé par une gramme-molécule d'un liquide
pur, la surface de ce volume supposé sphérique sera proportion—

nelle & v, désignons cette surface moléculaire par la lettre X, le
produit de cette surface par la tension superficielle, ¢’est-a-dire
% = i, est appels tension superficielle moléoulaire.

Lorsque la température d’un liquide varie, la tension superfi-
cielle varie, la densité également, le volume moléculaire et la
surface moléeulaire varient done aussi; Fvtvis a établi, par un rai-
sonnement Lthéorique, sur lequel nous ne nous -arrétons pas ici,
que le produit 3, c’est-d-dire lu tension superficielle moléculaire
varie proportionnellement a la température. Donc la courbe ob-
tenue, en portant en ordonnées les valeurs de )% et en abscisses les
températures, est une ligne droite ; cette ligne droite coupe I'axe
des températures au point T qui correspond 4 la température cri-
tique du liquide, en effet, pour cette température 7 est nulle.

Ramsay et Shields (*) rapprochent cette loi d'Edtvos, de laloi
de Boyle Mariotte. Pour un gaz on a laloi bien connue qui relie la
pression au volume moléculaire

pv=RT

pour les liquides on aura unc loi analogue qui relie la tension
superficielle & la surface moléculaire et qui a pour expression

vy =K

7 étant la température du liquide comptée en partant de la tempé-
rature critique comme origine. De méme que R cst une constante
qui a la méme valeur pour tous les gaz normaux, la valeur de K
devra étre la méme pour tous les liquides normaux.

L’analyse de cette loi 72 = Kt n’est pas simple, elle repose sur
toute une série d’hypothéses qui sont & la base de la théorie ciné-

(1) E6tvds. — Wiedem. Ann., 27, 1886, p. 4b3.

?) Ramsay et SmiEwps, — Ueber die Molekulargewichle der Flissigkeiien,
) ] g

Zeit. f. ph. Chem., 12, 1893, p. 439.’
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tique des gaz et des liquides. L’énoncé de ces hypothéses sera
donné dans la deuxizéme partie de ce cours. Indiquons ici seulement
la partie expérimentale de ces recherches (*).

Ces études présentent un grand intérél, en effet, si la constante K
est ]Ja méme pour tous les liquides normaux, il en résulte que, par
la mesure de la variation de tension superficielle avec la tempé-
rature, on pourra déterminer le poids moléculaire d'un liquide pur.
Or c’est ]a un point capital, en effet, les méthodes d’osmose, cryo-
scople, tonownetrie et solubilité donnent seulement le poids molé~
culaire des corps dissous, elles n'indiquent rien relativement au
poids moléculaire des liquides purs. Nous ne savons pas, par
exemple, sil'eau liquide est composéc de molécules H, O, ou bien
si I’on ne doit pas considérer ces molécules comme associées deux
4 deux ou trois 4 trois, c’est-d-dire que la formule de 'ean liquide
soit H,O, ou 11,0,. Il n’existe que trés peu de méthodes qui per-
mettent d’étudier cette question importante, et parmi ces méthodes
celle de la tension superlficielle est une des meilleures.

Ramsay et Shields déterminent la tension superficielle par la hau-
teur d'ascension du liquide dans un tube capillaire. Cette mesure
est faite & deux températures différentes, on détermine aux mémes
températures les densités du liquide et on calcule la tension
superficielle moléculaire. En divisaut la variation de cette tension
guperficielle moléculaire par la différence des températures, on ob-
tient la valeur de la constante K. Donnons un exemple numé-
rique :

Liguide étudié CS,. — Le rayon du tube -capillaire est égal &
o°™,012¢. On fait la mesure & 19°4 et & 46°1, on trouve

4 19°,4 la hauteur d'ascension hy = 4°=,20, la densité de C8; d; = 1,264
a 46° 1 » » hy = 3= 8o, » » dy = 1,223,

Par la formule que nous avons donnée plus haut (page 270)
V= :; X 981 rhd

(1) La loi v = K= n'est exacte que jusqu’d une fempérature un peu infé-
rieure A la température critique ; on doit donc la remplacer par une autre expres-
sion contenant un facteur de correction Z, on ayE = K(t— 2Z), Z est égal 3 5
pour tous les liquides. -
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on calcule la tension superficielle en dynes par centimetre :

[ =

T ==~ % 981 X 0,0129 X 4,20 ¥ 1,264 — 33,58 dynes

FCN

"X 981 X 0,0129 X 3,80 X 1,223 == 29.41 dynes.

Ya =

Le poids moléculaire du sulfure de carbone est égal & 76, donc

ron] ! s 76
le volume de 76 grammes de CS, sera égal & 19°,4 & 4674 etd 46°,1

1,2

. 76 , . , . . 2

& 3¢ c.; lasurface moléculaire scra égale & la puissance 3 des
.

volumes précédents (4 une constante prés qui est toujours la méme).
On aura donc pour la tension superficielle moléculaire les valeurs
sulvantes :

2
70 \3

T, = '{1‘”1: —= 33,08 X <I~26[1> = 515,44 ergs

2 ; ’76 3_‘1‘(- 4 od
Ty = yy033 = 20,81 X Ta23) 31,4 ergs.,

(c’est la valeur de « l'énergie de surface » du liquide).

— T

! I‘j , donc, dans le
1

T
La valeur de la constlante K sera égale & o

—
cas présent, on a
515,45 — 461.4

K= 46,0 — 19,4

En étudiant un grand nombre de liquides diflérents Ramsay,
Shiclds et Aston (*) trouvent que dans la majorité des cas la valeur
de K est voisine de 2,1 ; voicl quelques esemples de valeurs de K.

—= 3,022,

sulfure de carbone . _ 2,022 | piperidine . . . . . 2,063
peroxyde d’azote . . . 9,110 | acélate de méthyle . . 2,109
chlorure de phosphore . 2,097 | oxygéne liquide 2} . . 1,917
chlorure de soufre . . 2,063 | oxyde decarboneliquide. 1,996
tetrachlorure de carbone. 2,103 | arzote liguide . . . . 2,002
chloral . . . . . . 2,098 | argonliquide . . . . 2,020
aniline ., . . . . . 2083 dther (. . . . . . =230

pyridine. . - . . - 2,006 | benzine. . . . . . 2,33

(1) Ramsay et Astox. — Die molekulare Oberflichenenergie der Ester. Zeit. f.
ph. Ch., 15, 1894, p. g8.

Ramsay. — Die Komplewitdt und Dissociation von Flissigheitsmolekeln. Zeit. f.
ph. Ch., 15, 1894, p. 106 et Proc. Royal Soc., 18g4.

(?) Bavx ct Dosnan. — Joura. of. the Chem. Soc. 81, 1goa.

(%) PERAR. — Ueber die molelulare Ober flichenenergie der Lisungen. Zeil. f. ph.
Ch., 39, 1903, p. 433.
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Cette constance de K n'est pas absolue, Il existe beaucoup de
liquides pour lesquels la valeur de K est inférieure ou supérieure
4 2,1. Par exemple, on trouve les valeurs suivantes :

alcool méthylique. . . 0,969 ] eau . . . . . . . 089
alcool éthylique . . . 1,172 | stéarate d’amyle. . . . 3,33
acide formique. . . . 0,992 l butyrate d’amyle . . . 245
acide acétigue . . . . 0,933 | butyryl-malate d’éthyle . 3,05

Ces écarts ont été étudids par Ramsay et ses éléves et puis par
Guye (') et ses ¢leves. Deux explications se présentent naturelle—
ment; 1° on admet que la théorie est exacte, et alors tout écart
est interprété comme une anomalie de la composition molé-
culaire des liquides, on dit alors que pour K plus petit que 2,1 il
y a association des moldcules dans le liquide et on calcule le degré
d’association ; si K est supérieur & 2,1, on dit qu’il y a dissociation
des molécules et on calcule la proportion dissociée. 2° La deuxiéme
maniére de procéder consiste & admettre que la théorie méme
n’est pas exacte, que certaines hypothéses de cette théorie doivent
étre modifiées, par excmple il n'y a pas de raison d’admettre la
sphéricité des molécules, et on peut alors introduire une nouvelle
hypothese, ce qui revient aintroduire dans la formule mathéma—
tique une nouvelle constante. On choisira évidemment I'une ou
Yautre de ces deux explications, suivant qu’elles correspondront
mieux 4 d’autres propriétés des liquides. La question ne peut pas
encore étre considérée comme tranchée d’une fagon définitive. Il
semble pourtant que, tout au moins pour les liquides de constitu-
tion chimique simple, les données fournies par la mesure de ten--
sion superficielle et interprétées comme des associations ou disso-
ciations moléculaires sont en accord avec les mesures d’indice de
réfraction et avec plusicurs autres propriétés, sur lesquelles nous re-
viendrons plus loin,

84. Formation des lames minces. Grandeurs moléculaires.
— I’¢tude de I'épaisseur des lames minces présente un intérét

1y Dororr et Frioericun, — Arch, d. Sc. phys. et nat. de Genkve, 9, 1g00.
) phy 9, 19
Guve et Bavp. — Ibid., 11, 1901. GUYE et PError. — Arch, d. Sc. ph. et

nat., 11, 1Q0T1.
MYs Homrray et Guye, — Tension superficielle et complexité moléculaire de

corps actifs homologues. Journ. de ch. phys., 1, 1904, p. 5o5.
Borrr et Guve. — Journ. d. chim. phys., 3, 1905, p. 38.
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théorique pour la connaissance de la grandeur des molécules. Si
l'on forme une bulle de savon on voit, par les couleurs irisées
variables, que I'épaisseur de la paroi varie; cette épaisseur pourra
ainsi diminuer jusqu'd une certaine limile, qui correspond &
deux fois le rayon de la sphére d’action des molécules. Au-dessous
de cette épaisseur la lame ne pourra plus étre en équilibre, elle
se rompra.

Platean (') a étudié avec beaucoup de soin les conditions de
formation des lames minces. L’épaisscur limite qu’il avait me-
surée était égale 3
métre) done la sphére d’action a, d’aprés Plateau, un rayon égal

118 (1 P4 == un millionni¢me de milli—

4 59 wp. La pression 4 lintérieur d'une bulle de savon ayant
r pour rayon est égale & P = lv(.

Depuis, I'étude a été reprise par un grand nombre d’auteurs.
Lord Rayleigh (*) meitait sur 'eau des guantités de plus en plus
faibles d’huile d’olive et puis projetait de pelits morceaux de
camphre. Sur l'eau le camphre présente des mouvements trés
rapides dis & la tension superficielle trés grande de 'eau ; si 'on
répand de I'huile sur I'eau, ces mouvements cessent, on peut
donc se servir Je camphre comme réactifs pour reconnaitre, si la
tension superficiclle de 'eau est modifiée par 'huile. Un calcul
simple permet de déterminer ainsi I'épaisseur minimum de la
couche d’huile qui diminue la tension superficiclle de 1'eau. Lord
Rayleigh trouve que cette limite d’épaisseur correspond & 2 pl.

Davaux (*) a repris ces mesures et trouve comme limite inférieure
de 'épaisseur d’un liquide ou d'un solide qui sc répand sur la sur-
face de I'eau des valeurs variant de 0,4 & 3 pu; ce sonl, onle voit,
des valeurs de l'ordre de grandeur du diamétre des molécules
(v. p. 219); le diametre d'une molécule d’hydrogéne est admis
comime égal & o, 14.

Pour les lames minces liquides, enlourdes des deux cbtds par
la vapeur ou l'air, I'épaisseur peut diminuer au dessous de la
valeur indiquée par Platcau; en étudiant la variation de cette

(') Prateav. — Statique des liguides, 2 vol.

(2) Lono Ravyieien. — Proc. Royal Soc., 47, 1890 ; Investigations in Capilla-~
rity, Philos. Mag. 48, 1899, p. 321.

(3) Davavx. — Sur Uépaisseur critique des solides et des liguides réduits en lumes
tres minces. Journ. de phys., 3, 1904, p. 450.
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épaisseur, on voit qu’elle se produit d’abord d'une fagon régulitre,
puis brusquement apparait sur la lame mince une tache noire, et
I'épaisscur qui correspond & cet endroit est de beaucoup inférieure
4 I'épaisseur des parlics environnantes de la lame. Elle est, en eflet,
égale environ & 12 pu (), tandis que I'épaisseur des parties avoisi-
nantes de la lame est égale & 50 uw et plus. 1l se produit donc un
saut brusque dans I'épaisseur d’une lame mince ; la tension super-
ficielle de la lame passe donc par un maximum qui correspond &
I'épaisseur de la tache noire; celte position du maximum repré-
sente donc en quelque sorte une position d'équilibre de la lame
liquide. Nous verrons que ce résullat peut servir pour I'étude des
émulsions trés fines ou ¢galement on pourra considérer une cer-
taine grandeur limite comme la position d'un équilibre relatif, ce
qui permet d’expliquer la grosseur des granules dans les solutions.
colloidales et la grosseur des gouttelettes (des « gros » ions de Lan-
gevin) qui existent toujours dans Iair.

Mentionnons, enfin, que 1'étude théorique de la production de la
tache noire ct de la variation brusque de 1'épaisseur des lames a
été faite d’une fagon compléte par Gibbs et derniérement par
Baler (7).

85. Mesure de la viscosité des solutions. — 1. Définition. —
Lorsqu’un corps se déplace dans un liquide ou lorsque ce liquide lui-
méme est mis en mouvement, les vitesses du mouvement dépendent,
en dehors des forces extérieures, de certaines forces Internes qui
s’opposent au mouvement ; ces forces produisent une résistance plus
ou moins forte, dont la grandeur dépend de la nature du liquide.
Cette force de résistance interne ou de frottement interne du liquide
représente une constanie bien caractéristique pour ce liquide.
Plus cette force sera grande, plus on dira que la viscosité du liquide
est grande.

(*) Fo. Jouoxnorr. — Tickness of the black spot in liquid films. Philos. Mag.

7, 1899, p. bor.

Rewowp et Ricker. — Philosoph. Transact., 1893, p. 5123,

Druoe. — Ueber die Grasse der Wirkungssphire der Molekalarkréifte. Wied.
Ann., 43, 1891, p. 158.

(2) Baxxer. — L’épaisseur de la couche capilluire. Journ. de phys., 3, 1904,
P- 927 et 4, 1god p. g6.

— Dicke und Spannung der Kapillarschicht, Zeit. f. ph. Ch., 51, 1905, p 344.

Ce dernier travail contient beauconp de calculs numériques.
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Ce frottement interne mesure donc la facililé avec laquelle des
déplacements peuvent se produire & l'intérieur du liquide ; la con-
naissance de cette force présente donc un intérét dans I'étude des
solutions. Considérons dans le liquide deux couches planes, paral-
1éles, trés voisines 'une de l'aufre, la distance enltre ces couches
étant égale 4 £ et la surface de chacune égale & @ ; si I'une de ces
couches se déplace paralltlement avec une vitesse constante de v
centimetres par seconde, la deuxiéme couche scra entrainée dans
le méme scns avec une force ¢, qui est proportionnelle a la sur—
face et a la vitesse, et inversement proportionnelle & la distance
des deux couches. Cette force sera donc proportionnelle & 'ex—

pression m_:;; le coefficient de proportionnalité dépend de la nature

du liquide et c’est ce coefficient qui cst appelé coefficient de frotte-
ment interne; on le désigne par la lettre ». On a donc pour l'ex~
pression de la force précédente

donc
T ww

On peut dire que v représente la force d’entrainement exercée
par une couche de 1 centimétre carré de surface, se déplacant avec
la vitesse de 1 centimnétre par seconde, sur une couche parallele
immobile et située & 1 centimetre de distance; 7 sera donc repré—
senté en grammes on dynes par centimétre et seconde. Par exemple
4 20° pour 'eau le frottement interne, ou le coefficient de viscosité,
est égal & 0,010 grammes par centimeétre seconde, pour I'alcool i
est égal 4 0,012, pour I'éther & 0,002, le mercure 4 0,016, la gly-
cérine & 7,77 etc.; de méme pour les gaz, on trouve pour l'air

= 0,00017, I'hydrogéne 0,00009, Voxygéne 0,00021, la vapeur
d’eau 0,00010 etc.

Ce sont, on le voit, des mesures en valeur absolue. Dans Ja pra—
tique on peut se contenler le plus souvent de mesures relatives,
rapportées a I'eau comme unité, on obtient alors le coeflicient de
viscosité relatif.

2. Méthodes de mesure. — Les méthodes employées pour déter-
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miner la valeur du coefficient de viscosité sont trés nombreuses. On
peut les diviser en deux groupes. Dans les unes on étudie le dépla-
cement d’'un corps solide & 1'intérieur d’un liquide ; par exemple,
on mesure les oscillations d’un pendule formé par un disque de
forme simple et on calcule la résistance opposée par le liquide.
Dans les autres on fait écouler le liquide par un tube capillaire et
on mesure la durée d’écoulement sous une pression constante (*).
Nous décrirons seulement cetle deuxi¢éme méthode qui est d'un
emploi bien plus simple.

Eu étudiant les lois de I'écoulement des liquides dans les tubes
étroits, Navier (?) et ensuite Poiseuille (*) onl ¢élabli la loi mathé-
matique qui relie le volume U du liquide qui passe pendant une
seconde sous la pression P au rayon r el & longueur { du tube.
Cette relation est la sulvante

. Pré
U="gr
donc la constante de viscosité du liquide est égale &
bt
T RIU

dans cette formule 7 est le rapport de la circonférence au dia-
métre (= 3,1416).

Si P'on connait le diamétre du tube et sa longueur, on peut faci-
lement calculer la valeur du coelficient de viscosité en valeur ab-
solue, c’est-a-dire en grammes (ou dynes) par centimétre-seconde.

En pratique on se contente de la viscosité relative, rapportée &
celle de I’eau, prise 4 la méme température; dans ce cas, il suffit
de prendre le rapport des durées d'écoulement d'un méme volume
de la solution et de l'ean.

L’appareil, employé couramment, est représenté sur la figure sui-
vante ; le tube recourbé acdbef présente deux renflements K et ¢
et une portion capillaire db. Le volume compris entre les deux
traits ¢ et d est égal environ & 1 centimétre cube ; on met dans le
tube 3 & 5 centimetres cubes du liquide, on adapte & 'extrémité a

(1) Voir pour la description de ces méthodes le livre de Gour¥ pe ViLLEMONTEE,
— Résistance électrique et fluidité, Paris, Gauthier-Villars, collection Léauté.

(2) Navier. — Mémoires de UAcad. d. Sciences, 6, 1823,

(%) Posgcrnie, — Comptes R. Ae. d. Sc., 15, 1841a.
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un tube de caoutchouc et en aspiranton améne le niveau du liquide
au dessus du trait ¢; le niveau inféricur du liquide se trouve & la
partie inférieure du renflement e. On laisse écouler le liquide et on
marque avec un chronométre, donnant le cinquiéme

) T ay | f
de seconde, la durée de 'écoulement depuis le ni- ‘
. » . » r . . 3 A ! B
veau ¢ jusqu’au trait d. L’opération faite & la méme ,
c-

température avec l'eau donne le terme de compa-
raison. Cette méthode est trés rapide et donne fa~ £
cilement une précision de 1 °/;. Dans le cas ol
le liquide a une densité différente de celle de 'eau,
on doit apporler une correction, puisque la pression
sous laquelle se produit I'écoulement dépend de la
densité du Liquide ; le terme de correction est égal
au rapport de la densité du liquide & celle de I'ecau,

O

prise & la température de I'expérience; on aura
donc pour la valeur de la viscosité relative 1'ex- \5 €

. d38 , .,
pression [y d et D étant les densités de 'eau et Fig. 18.
Viscosimetre

du liquide & et & les durdes d’écoulement. T Oald.

3. Résultats. — Les résultats des mesures de viscosité des liquides
n’ont pas conduit a la découverte deslois générales. Ontrouve dansla
Iittérature une masse énorme de mesures faites soit sur des liquides
purs, soit sur des solutions, sans qu’on en ait tiré de relations avec
d’autres propriétés physiques.

La viscosité diminuc avec la température, mais la relation n’est
pas linéaire. La viscosité d'un mélange de deux liquides varie sui~
vant les proportions du mélange; dans quelques cas elle passe par
un minimum qui est inférieur & la viscosité de chacune des com-
posantes, dans d’autres cas on observe un maximum de viscosité,
enfin souvent la courbe de viscosité des mélanges des deux liquides
relie directement les viscosités de chacun des liquides (*).

L’étude de la viscosité des solutions d’électrolytes et de non-élec-
trolytes a montré que pour la majorité des solutions la viscosité est
plus grande que celle de I'cau ; mais il existe aussi des sels qui di-

(1) Duxstax, — Innere Reibung von Flissigheitsyemischen. Zeit. f. ph. Chem,,
49, 1904, p. bgo et b1, 1905, p. 731.
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minuent la viscosité de 'eau. La viscosité varie avec la concen-
tration d’une solution. Arrhenius ('} a établi pour les solutions
diluées une lot exponentielle qui relie la viscosité & la concentra-
tion de la solulion :

’%’—‘A’

vz est la viscosité relalive de la solution de concentration x et A
une certaine constante dont la valeur dépend de la nature du corps
dissous (*).

Rudorf (?) a repris ces expériences pour un trés grand nombre
de solutions aqueuses d'électrolytes et de non-électrolytes, il trouve
que la formule d’Arrhenius ne s’applique pas toujours et qu'on
doit la remplacer par une formule empirique

iz = 1 + Az 4 Ba?

A et B étant denx constantes posilives ou négatives, dont Ies
valeurs dépendent de la nature du corps dissous.

Ce sont, on le voit, des résultats purement cmpiriques. La me-
sure de la viscosité des solutions est utile au point de vue pratique ;
en effet, elle donne une constante physique caractéristique qui est
facile & déterminer avec une grande précision. Nous verrons, dans
le chapitre des applications {chap. xvi}, les services que peut rendre
cette méthode, surtout pour l'étude de cerlains liquides com-
. plexes.

86. Frottement moléculaire. Considérations théoriques. —
Au point de vue théorique, la question de la viscosité des liquides
est encore trés peu avancée, elle est importante, puisque toute étude
théorique sur les déplacements moléculaires & l'intérieur d'un
liquide, c’est-a-dire l'exposition de la théorie einétique des li-
quides, ne peut pas étre abordée sans l'introduction du coefficient
de viscosité ; les lois du mouvement des molécules et de leur aciion
réciproque sont extrémement complexes et, dans beaucoup de

() Arruesivs. — Zeit, f. ph. Chem., 1, 1887, p. 285,

(?) Voir les mémoires de Revuen.  Zeit. f. ph. Chem., 2, 1888, p. 744;
et Waener. — Zeit. f. ph. Chem., b, 1893, p. 31.

(3) Ruoonr. — Zur Kenntniss der Leitfihigketten und inneren Reibungen von
Losungen, Zeit. f. ph, Chem. 43, 1903, p. 257.
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<cas, clles ne sont mé&me pas encore résolucs, au point de vue ma-
thématique,
Pour la discussion de ces problémes généraux de déplacements
moléculaires i I'intérieur des liquides, il fant surtout considérer
{e frottement interne que I'on pourrait appeler moléculaire, c’est—-
4-dire la résistance opposée par le milieu au mouvement des mo-
lécules ; les valeurs relatives de ce « froftement moléculaire » sont
données par les mesures de vilesse de diffusion et de lransporl
#lectrique des ions. Nous avons montré, en effet, que l'on peut
déduire de ces mesures les valeurs des forces nécessaires pour
déplacer dans une solution les molécules d'une gramme-molécule
du corps dissous avec une vitesse de 1 centimétre par seconde.
~ Cette foree, qui peut servir de mesure du frottemnent moléculaire,
st de l'ordre de grandeur de 10* kilogrammes, c’est-a-dire de un
million de tonnes. Voici, en effet, quelques valeurs numériques de
cette force (voir le caleul page 156).

pour Furée . . . . . . - 2,5 X 109 kilog.
» la mannite . .. 5,5 X 10Y »
» lesmecre . ., . . . 6,7 X 10% »
» lacide scélique . . . . . . 2,7 X 10 »
» les ions II+ . PN . 0,3 X 10 »
» » Nag. . . . . . 2.2 X 107 »
» » OH_ . . 0,5 X 10% »
» » a_. . . . . .. 1,5 X 10% »

Cette force énorme doit étre appliquée & I'ensemble des molé~
«cules du corps dissous qui sont contenues dans une gramme-molé-
cule de ce corps. 1l est important de comparer la valeur de cette
force au coeflicient de viscosilé du solvant.

Demandons pous, quelle devra étre la force pour une seule mo-
1écule nécessaire pour la transporter dans le liquide, avec une vitesse
de 1 centimétre par seconde. D’apres la théorie moléculaire, le dia-
métre des molécules est del'ordre de grandeur de 10— centimétres ;
en effet, il est égal aux valeurs suivantes :

Diameéires d’une molécule :

acétone . . . . . . . . . . . 7,1 10—8 cenlimétres
éther. ., . . . . . . . . . . 7,6 »
alecook. . . . . . . . L L L. 5,2 »
chloroforma. . . . . . . . . . 8,0 »
oxyde de carbone . P 1,9 »
hydrogéne . . . . . . . . . . 1,4 »
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Le nombre de molécules d’hydrogéne contenues dansun centi-
metre cube & 0° et 760 millimetres est égal 4 7 X 10'?, donc une
gramme-molécule d’hydrogéne contient 22 foo fois plus, c’est~
d~dire 15 x 10% molécules. La force, qui doit &tre appliquée A
ce nombre de molécules, étant de 'ordre de 10° kilogrammes,
pour une molécule il faudra une force de l'ordre de ro—*: kilo-
grammes, c’est-d-dire 10—* milligrammes. Cette force est dans un
rapport énorme avee le poids de la molécule, ce rapport est, cn
effet, de I’ordre de 10'°,

Ce qui nous Intéresse surtout, c'est de savoir quelle sera la force
par centimétre carré de surface moléenlaire. La surface d’une mo-
lécule est de l'ordre de grandeur de 1o~** cenlimtlres carrés; la
surface {otale des molécules contenues dans un mol. du corps est
donec de l'ordre de 10° ou 10'° centimdtres carrés; c’est-i-dire
environ d'un kilometre carré; la force, qui doit agir sur cette sur-
face pour la déplacer avec la vitesse de 1 centimdtre par seconde,
étant de l'ordre de 10° kilogrammes, il en résulte que par cen-
timetre carré, il faut une force égale environ 4 100 ou 1000
grammes. G’est celle force trés considérable qui doit étre appliquée
aux molécules, pour produire les déplacements moléculaires
a lintérieur d'un liquide. On voit immddiatement qu'elle est
beaucoup plas considérable que la force de résistance opposde
par le liquide au mouvement d'un corps solide de grandes di-
mensions; cette derniére force est donnée par le coefficient de vis-
cosité du liquide,

Le calcul précédent est trés instructif, et nous aurons plusieurs
fois occasion de revenir sur ses résultats ; ainsi, lorsqu’il s'agira de
calculer la force nécessaire pour amener en contact des granules
de colloides ou les gouttelettes d’'une émulsion, suspendues dans un
liquide, lorsqu’il s’agira de discuter la vitesse de certaines réactions
physiques et chimiques, se produisant dans les liquides, surtout
des réactions hétérogenes, telles que la vitesse de formation des
précipités, la vitesse de dissolution des corps, la vitesse de propa-
galion d’une cristallisation dans un liquide surfondu ou sursaturé,
on devra toujours revenir & ce calcul; ce n’est pas la viscosité du
liquide, telle qu’elle est mesurée par les méthodes d’écoulement,
qui sera importante, ce sera la valeur du frottement moléculaire
que l'on devra considérer.
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CHAPITRE XII

PROPRIETES OPTIQUES DES SOLUTIONS

87. Réfraction de la lumiere. — 1. Méthode de mesure., —
Le nombre de méthodes employées pour déterminer I'indice de
réfraction des liquides est trés considérable, on les trouvera
décrites dans les traités de physique. Pour les solutions ufle des
méthodes les plus pratiques est celle de Pulfrich, dans laquelle on
détermine I'angle limite, correspondant & la réllexion totale lors

3]

Fig. 20.

Fig. 190.

du passage d'un rayon lumineux d'un liquide dans le verre. Voici
schématiquement le principe de Ja méthode. Un prisme en verre
trds réfringeant, ayant une face horizonlale et une autre verticales
(voir fig. 19 et 20) est surmonté d'une petite cuve cylindrique,
dans laquelle on verse e liquide & étudier. Des rayons monochro-

Hexei, — Cours de Chimic Physique 19
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matiques tombent sur la face de la cuve; ils pénétrent dans le
liquide, rencontrent la face horizontale du prisme sous un cerlain
angle, passent en se réfractant dans le prisme et sortent de ce der-
nier suivant une certaine direction. Les derniers rayons, qui
peuvent ainsi sorlir du prisme, sont ceux qui sont rasants, c’est-a-
dire qui ont une direction horizontale o, parallélea la face supérieure
du prisme. Il en résulte que, & la sortie du
prisme, dans la partie droite de la figure, la
région inférieure sera claire et la région su
périeure sombre : la limite entre ces deux ré-
gions correspondra & la sortic du rayon ho-
rizontal a. Avec une lunctte mobile sur un
cadran vertical, on peut chercher Ia limite de
séparation des deux régions ; on place la lunctte

de facon & voir la ligne dc séparation passer par le centre (voir
Sig. 21). Il suffit alors de lire la graduation et on obtient ainsi
Vangle e que fait le dernier rayon sorti du prisme avec la face
verticale. 81 I'on connait 'indice de réfraction du verre dont est
composé le prisme, on peut facilement calculer la valeur de I'in-
dice de réfraction du liquide étudié. Soilent n et N les indices
du liquide et du verre rapportés tous les deux & I'air. On aura,

d’aprés la figure 20 pour le passage du rayon a du liquide dans
. . n . . .
le prisme sin r = . Pour la sorlie du rayon du prisme dans l'air
sin e , . , .
—— == N. D’autre part, le prisme étant rectangulaire on a
SII 1
sin r == cos 1.
Par conséquent, on a

n—N.sin r=N. COSL:N\/I—SinZi ‘

.. sin e . sin’e
Or, sin = N ¢ donc. sin% — Nt et en remplacant dans

I'expression précédente, on trouve pour n I'expression définitive
n =y N?* — sin

En général on détermine les constantes de I'appareil, en employant
un liquide connu, par exemple de 'eau. Il est trés important de
bien noter la température, puisque I'indice de réfraction varie avec
la température.
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Avec cet appareil on peut trés rapidement déterminer l'indice de
réfraction d’un liquide avec la précision de quaire décimales- Des
appareils plus perfectionnés de Ferry et de Abbe donnent aussi la
cinquiéme décimale.

2. Résultats. Influence de la densité, de la tempéraiure et de
léiat physigue. — L’indice de réfractions d'un corps augmente avee
sa densité. Beaucoup d’auteurs ont cherché des relations empiriques
et théoriques entre la densité et I'indice de réfraction. Trois relations
principales ont été proposées :

(N ? = r, relation de Gladston et Dale
n2 — 1 . k3
(2) —g— =" relation de Newton et Loplace
n—1 I .
3) —g—— « — == r, relation de L. Lorenz et H.~A. Loreniz.
nt+1a3 d

Les valeurs de ry, 1, ou r; sont considérées comme constantes
pour un corps donné, c'est-8—dire qu’elles restent comslantes,
lorsque la température et I'état physique du corps change. L’étude
de ces différentes constantes de réfraction a été faite par un grand
nombre d’auteurs. On trouve que la formule (1) donne une valeur
constante, indépendante de la température, tant que I'état physique
du corps ne change pas. Ainsi, par exemple, on irouve comme

n—1I
valeurs de r, = — —
pourleaud 1°. . . . . . . . . . . 0,3227
» " 8. . . . . . . . . . . 0,327
» la vapeur d'cau b 100°. . . . . . . . o0,3102

et de méme pour les autres corps. Cette formule empirique ne
permet donc de représenter la variation de l'indice de réfraction
que tant que I’état physique du corps resie le méme. La formule (2)
avait été établie théoriquement par Newton et Laplace, mais elle
ne donne pas de résultats satisfaisants.

La formule (3) est plus intéressante que les deux autres. Elle
avait été établie théoriquement 4 la méme époque (1880) par deux
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physiciens Lorenz (') (de Kopenhagen), ot H.-A. Lorentz (*) (de
Leiden). Le premier suppose que les corps sont formés de molécules
sphériques séparées par I'éther, et il admet que la vitesse de la
lumicre, dans cet espace intermoléculaire, est égale 4 la vitesse de
lumiére dans lc vide. Il calcule le changement de vitesse de la
lamiére, lors du passage d'un rayon lumineux de l'air dans un
milicu de densité d. Il arrive ainsi & établir que 1'expression
n*—1
n® - 2
I'état physique du corps; voici quelques exemples nymériques
donnés par L. Lorenz :

I, . . ,
g doit rester constante, quelle que soit la température ou

n? — 1 1
Valeurs de ry = R
Corps L R
a 10° a ao0¢ vapeur a 100°

Ether . ., . . . . . . 0,3026 0,3029 0,3068
Aleool . o ., o L L. 0,2804 0,2807 0,2825
Eau. . . . . . . . . 0,2062 0,2061 0,2068
Chloroforme . . . . . . 0,1790 0,1791 0,1796
Sulfure de carbone . . . . 0,2805 0,280g 0,28¢8
Acétate d'éthyle . . . . . 0,2547 0,2549 0,2683

On voit que les nombres des trois colonnes sont égaux entre
eux i la troisieme décimale prés.

H.—-A. Loreniz part d'unc hypothése analogue sur la constitu-
tion moléculaire des corps, mais il introduit dans ses considérations
la théorie ¢lectromagnétique de la lumitre de Maxwell. D’aprés
cette théorie le pouvoir inducteur’ spécifique ou la constante
diélectrique d'un corps est égal au carré de I'indice de réfraction de
ce corps, qul correspond & une longueur d’onde trés grande. On
a donc D = n2, D étant la constante diélectrique.

(1) L. Lorestz, — Ueber die Refractionsconstante. Wiedem. Ann., 11, 1880,
p- 70-103.
(2) H. A. Lorentz. — Ueber die Beziehung zwischen der Fortpflanzungsge~

schwindigkeit des Lichtes und der Kirperdichte, Wiedem. Ann. g, 1880, p. 641~
665.

Voir également le volume Ions, Electrons, Corpuscules, publié par la Société
de Physique, Gautier-Villars, 1905, t. I, p. 430.
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D'autre part, 1a loi de Clausius-Mosotti relie la constante didlec-
trique au volume occupé par les molécules d'un corps. Nous
avons va (p. 224) que, dans la formule de Van der Waals

(p 4- %) (v — b) =RT, la constante b représentc un multiple

du volume occupé par les molécules du corps; b est égal & qualre
fois le volume des molécules, ainsi que nous le montrerons dans
le chapitre relatif & la théoric cinétique des gaz ; donc le volume des

moalécules est égal & i La loi de Clausius-Mosotti a expression

suivante :

on cn déduit donc pour le volume des molécules d'un corps
Yexpression

b_D—x

4 D+ a
comme le rapport du volume des molécules 4 la densité du corps
est une constante, il en résulte que I'expression précédente, divisée
par la densité d, sera constante ; donc en remplacant D par n?, on
obtient la relation définitive

nt—1 1
ot ad

Cetle expression permet donc de calculer Vindice de réfraction
d'un corps & l'état gazeux, lorsqu’on aura mesuré l’indice de
réfraction & I'état liquide ou solide. II.-A. Lorentz montre dans
son premier iravail que Vaccord entre ce calcul et les mesures
directes est trés bon. .

Dans le cas d’'une solution contenant plusicurs corps, il y a addi-
tivité, c’est-4-dire que la somme des valeurs de r, relatives i chaque
corps est une constante. Ainsi soient m, et m, les nombres de
grammes-molécules de deux corps, mélangés ensemble, la somme
mu"J —- m2r§ sera constante et indépendante de la tempéralnre et
del'état physique du mélange. Celte constance est tres importante,
an point de vue pratique, puisqu’clle permet, par une simple
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mesure de réfractométrie, de faire une analyse quantitative d'un
mélange liquide ou gazeux.

L’étude de la réfraction des solutions a été faite par un grand
nombre d’auteurs. Tant qu'il s’agit de corps en solution, on peut
calculer la réfraction d'un mélange par la formule (r)

n—1I
ry — —,—
t d
Si 100 grammes d'une solution contiennent p, grammes du corps
dissous, et 100 — py grammes du solvant, l'indice de réfraction de
la solution n, sera donné par la formule suivante

n—1 n, — 5

I n, —1
100, —— =p, Jf - -+ (100 —p,) JT{; g

n, et ny, d; el d; sont les indices de réfraction et les densités du
corps dissous et du solvant, d la densité de la solution.

81 le corps dissous est dissocié dans la solution, Vindice de
réfraclion se présenle comme une propriélé additive, ¢'esl-a-dire
que l'on peut attribuer & chacun des ions un certain indice et cal-
culer ensuite I'indice de réfraction de la solution (*).

En étudiant les solutions dun méme corps dans différents sol-
vants, on peut chercher laquelle des trois formules précédentes
donne la meilleure constance. Une étude de cette question a été
faite par Rudolphi (*\ pour différentes solutions d’hydrate de
chloral ; il trouve que les formules (1) et (3) donnent des valeurs
assez constantes, et par conséquent on peut se servir de I'une ou de
Yautre, mais elles ne sont pas absolument parfaites, on observe des
écarts quisont supérieurs aux erreurs d'expérience.

Nous devons encore dire quelques mots relativement a la signi-
fication théorique de la formule (3). D’aprés la théorie électro-
magnétique de la Jumitre, on a D = n?, 'indice de réfraction n
correspondant A des ondes trés longunes. Lorsqu’on compare les

(1) Vair le8 travaux suivants : Le Bravc. — Optisch-chemische Studien mit
Beriicksichtigung der Dissociationstheorie. Zeit, f. ph. Ch., 4, 1889, p. 553.

Lenravc et Ronvawvn. — TUeber den Einfluss, welchen die elcktrolytische Disso—
ciation, der Wechsel des Aqggreqatzustandes und des Lisungsmittels auf das Licht-
brechungsvermégen einiger Stoffe ausiiben. Zeit. f. ph. Ch. 19, 1896, p. 261.

Wartor. — Drude’s Ann., 11, 1903, p. 593.

(®) M. Ruvoremi. — Molekulurrefraction des Chloralhydrats in Ldsungen mit
verschiedenen Lisungsmitteln. Zeit, f. ph. Ch. 37, 1gor, p. 426.
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valeurs de Ja constante diélectrique des corps avec le carré de I'in—
dice de réfraction de la lnmiére rouge, on trouve pour beaucoup
de corps une concordance trés bonne; mais pour certains corps il
y a des écarts énormes. Ainsi, par exemple, d'aprés Hopkinson et
Silow, nous trouvons, comme constante di¢lectrique, les valeurs
suivantes :

Cor Constante Carré de Uindice

orps diglectrigue D de réfraction n?
Essence de térébenthine. . . 2,187 2,132
Benzine. . . . . . . . 2,198 2,196
Péirole . = . . o« & . - 2,054 2,047

. Au contraire, pour I'eauon a D= 8o et n==1,333 (raie D), pour
I'alcool D == 27, donc ici 'écart entre D et n? cst énorme, Ces
écarts s’expliquent facilement, lorsqu'on tient compte de la lon-
gueur d’onde. En effet, d’aprés Cole (*), pour des ondes de Joo &
600 centimétres de longueur I'indice de réfraction est égal pour
I'eau a 8,95 et pour l'alcool 4 5,25 donc on a bien D = n* (?).

La relation théorique de H.-A. Lorentz trouve donc ainsi un
argument en sa faveur. Dans la grande majorité des cas I'indice
de réfraction varie peu pour les grandes longueurs d'onde;
pour certains corps, au contraire, n varie beaucoup pour des
grandes longueurs.d’ondes, dans ces cas on doit donc remplacer
dans la formule (3) Ja valeur de n par le terme A de la formule de
Cauchy, on a,en effet, la relation de Cauchy entre n et la longueur
d'onde A

B
n— A2 g

La théorie de H.—A. Loreniz, qui ratlache I'indice de réfrac-

tion d'un corps & la constante diélectrique, devient maintenant
insuffisante, par suite de la théorie actuelle des électrons (voir note

(') CoLe. — Wiedem. Ann., 57, 1896, p. 370.
(?) Voir pour les valeurs numériques et la bibliographie le. Handbuch der
Physil: de WinkerLyany, rgod, t. IV, p. 122.
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a la fin de l'ouvrage). Dans un travail trés important Drade (1) a
montré récemment, comment on peut raltacher la détermina-
tion de I'indice de réfraction, et surtout du pouvoeir de dispersion
d’un corps, 4 la théorie des électrons. Cette théorie conduit
4 une formule générale pour le pouvoir de dispersion d'un
corps ; nous ne donnerons pas icl les détails, disons seule-

ment que l'auteur est arrivé & relicr dans une méme formule les

.o , . e .
valeurs de l'indice de réfraction, du rapport m de la charge ala

masse d'un ¢lectron et le norwbre p des élecirons, modifiant la
vitesse de la lumiére contenus dans une molécule. Celte formule
donne des valeurs de 'une de ces grandeurs en fonction des au-
tres; ces valeurs ainsi obtenues sont absolument comparables &
celles que Uon obtient par des mesures directes. Drude monlre,
en plus, gue l'influence exercée par une molécule sur le passage
de la lumiére peut étre représeniée comme égale & la somme
des intllucnces exercées par chacun des atomes doal est composée
cette molécule, Il y a donc une propriété additive trés générale,
qui se rattache directement aux propriétés additives de la réfraction
atomique que nous étudions dans le paragraphe suivant. Ce résul-
tat remarquable, qui rattache ainsi d'une facon quantilative les
donndes électriques et les constantes opliques d'un corps, a eu
pour conséquence d’augmenter importance générale des détermi-
nations de I'indice de réfraclion, pour différentes longueurs d’onde.
La connaissance de la constitution intime des corps est ainsi lide
directement 3 1I’étude de la réfraction de la lnmidre.

3. Réfraction moléculaire. Relations sloechioméiriques. — L’¢lude
de la variation de 1'indice de réfraction avec la constitution chi-
mique des corps a donné des résultats extrémement importants.
Les recherches out été faites d’abord par Landolt () ct ensuite

(1) Drune. — Optische Eigenschaften und Elekironentheorie. Drude’s Ann. d.
Phys. 14, 1904, p. 677-725 et g36-glo.

Voir pour les délails sur la théorie des électrons les 2 volumes publiés par la
Société de Physique en 1905 : lons, Electrons, Corpuscules. Gautier-Villars,
1905

(2) Lasporr, — Poggend. Ann. d. Phys., 117, 1862, p. 353; 122, 1864,
P- 545 et 123, 1864, p- 595.
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surtout par Brizhl (). On Introduit pour cette ¢tude la notion de
" la réfraction moléculaire ; elle est obtenue en multipliant 1'une des
constantes (1), (2) ou (3) par le poids moléeulaire du corps. On
a employé surtout les deux expressions suivantes :

tlMeeg, o Bl M_g

G, et G, sont les valeurs de la réfraction moléculaire d'un corps.

La loi générale qui ressort de toules ces recherches est relative
au rapport entre la réfraction moléculaire d’vn corps et les réfrac-
tions atomiques des atomes qul entrent dans la constitution de ce
corps. La réfraction moléculaire d'un corps est égale & la somme
des réfractions atomiques correspondant aux différents atomes ou
groupements d’afomes qui constifuent la moléenle du corps.

Aiust, par exemple, si nous prenons la valeur de G,, les valeurs
des réfraclions atomiques correspondantes aux différents éléments
sont, d’aprés Hagen, les suivantes :

M1,3;03;CH;N4,1;516;Clg,8;Br15,3;126.

D’aprés ces nombres on peut calculer la réfraction moléculaire
d'un corps quelconque. Ainsi pour I'alcool méthylique CH,OH ou
CH,0 la valeur de G, scra égale & 5 + 4 X 1,3+ 3 = 13,9,
I'expérience directe donne 13,17 ; pour 'alcool éthylique G,H,0,
onaGy=12 x93 6 X 1,3 +3 = 20,8 et 'expéricnce donne
20,7 ; pour l'eau IL,O, on 2 G, =2 X 1,3+ 3 =0,6 ct la ré-
fractométrie donne 3,96, etc. '

Cette formule simple ne donne pourtant pas de résuliats aussi
concordants dans tous les cas. En étudiant la question Conrady (2)
ct aprés lui beaucoup d’autres auteurs ont montré que la valeur de
la réfraction atomique d'un ¢élément peut varier suivant la position
de cet ¢lément dans la formule de constitulion. Alnsi, par exciple,

(') Britne. — Zeit. f. ph. Chem., 7, 18qr; 16, 18¢5; 22, 18g7; 25, 18g8;
26, 18y8.

On trouvera la bibliographie et les données numériques dans le Lehrbuch der
Chemic do Granam-Otro, t. [, 3, chap. vi, p. 567-665, 18¢8; ce chapitre est
écrit par RmeacH. — Beziehungen zwischen Lichthrechung und chemischer
Zusummensetzung der Kdrper.

(%) Cozmapy. — Zeit. . ph. Ch. 8, 188g, p. 210.
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l'oxygeéne dans un groupement hydroxyle R — OII a pour valeur
de G, 1,521, tandis que dans le groupement R— O — R il a
pour valeur 1,683 ; de méme le carbone seul, c’est-a-dire dans le
groupement méthyl, a pour valeur 2,592, tandis que lié & d’autres
atomes de carbone sa valeur est égale & 2,501 ; enfin une liaison

double, G = C, compte comme 1,707.

. M 2 —1
Toutes ces valeurs se rapportent 4 la formule Gy = - - R

pour la lumiére jaune du sodium.
Voici le tableau des réfractions atomiques, d’aprés Conrady :

Atomes et groupements Réfractions atomiques

Hydrogtne. . . - . . . H 1,051
Oxygéne . <« . . = . . R— OH 1,521
Oxygéne . . . . . . . R—0—F 1,683
Oxygéne . . . . . . - COI — 2,287
Carbone seul . . . . . . e (I] — 2,592
Carbone combiné. . . . . GC—-GC 2,501
Liaison double. . . . . . C=0G 1,707
Chlore . . . . . . . .|~ Ql 5,998
Brome . . . . . . . . Br 8,927
TIode. . . . . . . . . 1 . 14,12

Azote . . . . . . . . N 2,649

Voici un exemple de calcul : pour la benzine

CH
6 carbones combinés . . 6 X 2,501 = 15,006 N\
6 hydrogénes . . . . 6 x 1,051 = 6,306 cH y I
3 linisons doubles . . . 3 X 1,707 = &,121
CH CH
Tora . . ., — 26,433 4
CH

Dauns les tables, nous trouvons pour l'indice de réfraction de la
benzine (raieD) a 16° n = 1,5038 et d = 0,8785 ; le poids molé-
culaire est ¢gal & 78,06, donc la valeur de la réfraction moléculaire

? A .
n L. —; = 26,320. On voit que I'accord entre les

st égale & —
G, est ¢g o3

dcux nombres, 26,433 et 26,320, cst trés satisfaisant.
Remarquons enfin que la valeur de la réfraction moléculaire,
déterminée directement pour les gaz I et Cl, a donné pour G, les
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nombres 1,05 et 5,78 qui sont trés voisins de ceux qui sont
donnés dans le tableau précédent.

I résulte donc des faits expérimentaux que l'influence exercée
jpar les molécules d’un corps sur le passage de la lumiére est égale
a la somme des influcnces exercées par les atomes; les liaisons chi-
Tniques, existant entre les atomes dans les molécules, seraient donc
des liaisons, pour ainsi dire, mécaniques, les atomes continuant
A posséder une action individueclle sur le passage de la lumiére.
Ce n’est que pour certaines liaisons particuliéres que l'on trouve
«des modifications sensibles au point de vue de 'action des atomes
sur le passage de la lumitre. Cette remarque nous fait entrevoir,
-que la notion de combinaison chimique doit étre précisée, en effel on’
ne doit pas considérer une combinaison chimique entre les atomes
comme une liaison aussi intime qu'on le pense en général ; nous
voyons que pour le passage de la lumiére, la différence enlre une
combinaison chimique et un mélange homogéne n'apparait plus
nettement ; on doit donc se demander ol devra s’arréter le terme
<ombinaison chimique et ol commencer celui de mélange homo-
géne, et on arrive & cetle conclusion générale que cela dépend des
agents que I'on emploie pour dissocier les éléments.

88. Rotation du plan de polarisation. — 1. Aléthode de me-
sure, — Pour mesurer la rofation du plan de polarisation des
liquides, on se sert de polarimétres ; le principe de ces appareils
consiste & faire passer & travers la solution un rayon polarisé et &
observer & la sortie avec un nicol la direction du plan de polarisa-
tion. Pour pouvoir déterminer exactement la direction du plan de
polarisation a la sortie de la solution, on emploie différents artifices
«qul permellent d’avoir dans le champ oculaire plusieurs plages,
dont on doit amener I'égalité d’éclairage par la rotation de I'analy-
seur. Un appareil, employé couramment, est le polarimétre Laurent
{voir fig. a2 et 23).

Les rayons monochromatiques traversent un nicol placé en R;
le diaphragme D est divisé en deux moitiés par une lame de quartz
demi-onde, dont le bord est vertical. La solution est placée dans
un tube qui s’adapte dans la rainure L. On regarde a iravers un
oculaire contenant un nicol placé en B. Le champ oculaire se pré—
sente sous forme d'un disque, divisé en deux moitiés. Pour deux
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positions exirémes de l'analyseur, qui différent de goo, on a les
aspects a et ¢, pour la portion moyenne b les deux plages sont éga-
lement éclairées. Cette position correspond & la direction du plan
de polarisation du rayon de sortie. Suivant que la posilion d’égalité
se trouvera a droite ou & gauche du zéro, qui correspond & la direc-
tion du plan de polarisation du rayon avant le liquide, on dira que
le liquide produit une rotation droite ou gauche du plan de polari-
sation.

La rotation du plan de polarisation d'une solution dépend de la
nature du corps,’de la concenlration de la solution, de la longuear

Fig. 22. — Polarimétre Laurent.

d’onde de la Inmidre, de la température et de l'épaisseur de la
couche traversée par la lumiére. Pour un corps donné, on peut
représenter Ja rotation du plan de polarisation par un certain
coelficient appelé pouvoir rotatoire[c]y. Le pouvoir rotatoire est
égal par définition & la rotation du plan de polarisation, pro-
duite par I'épaisseur d’un décimétre d’une solution, qui contient
Too grammes du corps dissous_dans 100 centimetres cubes de la
solution.
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Ainsi, solent p le nombre de grammes du corps actif qui se
trouvent dissous dans 100 centimétres cubes de la solution, [la
longueur du tube du polarimétre, exprimée en décimétres, et o la
rotation du plan de polarisation mesurée pour cette solution, on
aura par définition du pouvoir rolatoire de la substance :

J1OO0. 2
[] = 190
L.p
Exemple : une solution de sucre & 10 °/,, c'est-d-dire contcnant
10 grammes de sucre dans 100 centimétres cubes de la solution,
examinée dans un tube de 22 centimétres, donne pour la lumiére

du sodium, & la température de 18°, une rotation égale 4 14°31';

Fig. a3,

quelle est la valeur du pouvoir rotatoire du sucre? On a, dans
cel exemple 2 —= 14°31" = 14°,52, p == 10 el [ == 2,2 décimélres.
Doncle pouvoir rotatoire sera égal &

_ 100 X 14,52 ..
[a]"_—z‘,z X 10 - 66

2. Résultats. — Au point de vue pratique, la_détermination du
pouvorr rotaloire des solutions est trés importante, en effet, nous
ne pouvons souvent juger dela composition d'une solution ou des
réactions chimiques dans une solution que par la mesure du pouvoir
rotatoire ; nous donnerons, du reste, dans le chapitre des applica—-
tions et dans 1'étude des vitesses de réaction beaucoup d'exemples
qui démontrent I'importance des mesures polarimétriques.

Le pouvoir rotatoire varie avec la lempérature et avec la lon—
gueur d'onde. En général, il augmente avec la température. L’'in-
fluence de la longueur d'onde est représentée par la formule sui-
vante (formule de Siefan) :

[uh=A+%
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par conséquent, le pouvoir rotatoire est d’autant plus grand que

la Jongueur d’onde est plus petite ; par exemple, pour le sucre, on
trouve :

Rayons et longueurs d’onde

G, A =656pp l D, % = 58gpp

1
E, 1252751#{5, 1:517W‘F. A= 486 up
Pouvoirs rotatoires [a]y,

53°,4x l 67°,07

85%41 l 882,56 } 101%38

L'étude théorique du pouvoir rotatoire des corps a donné des.
résullats trés généraux. Pour les combinaisons organiques
Pasteur (*), Le Bel (*) et Van't Iloff (*} ont établi une relation
générale entre la constitution chimique et le pouvoir rotatoire.
Tous les composés organiques qui ond un pouvoir rotatoire ont dans
leur molécule au moins un carbone asymétrique, c’est-a-dire up
carbone dont les quatre valences sont saturées par des éléments ou
groupements différents. Ainsi, par exemple, dans acide lactique-
de fermentalion qui a pour formule

I

|
cH, — C — coon

|
1

un carhone est asymétrique, cet acide posséde un pouvoir rotatoire.
De méme I'acide lartrique posséde un pouvoir -rotatoire et sa for—
mule montre qu'il y a.deux carbones asymétriques =

H H

Lo
COOH — G — G — COOH

|
OH oH

(1) Pasteur. — Legons de chimie professées en 18660. Paris, 1861.

(2) Le Beu. — Bullet. de la Soc. chim. de Paris, 22, 1874; G. R. Ac. d.
Se., 112, 18gr et 129, 1899 (asymétrie de I’Azote).

(*) Vax'r Horr. — Die Lagerung der Atome im Raume. 17 édit. en 1874, 2°
¢dit. Braunschweig, 1894-

— Legons de chimie plysique., t. II, traduction frangaise, Hermann 1899,
p- 104-131.
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En étudiant un trés grand nombre de composés chimiques ayant
un pouvoir rotatoire, Landolt () n'a pas rencontré une seule excep-
tion a la loi précédente.

La valeur du pouvoir rotatoire d’un corps peut étre rattachée au
poids moléculaire du corps et surlout au poids moléculaire des
différents groupements atomiques qui satureni les différentes
valences du carbone asymétrique; on trouvera des études sur ce
sujet dans le travail de Guye(?).

L’étude des solutions de différents sels d'un méme acide actif
montre que le pouvoir rotatoire moléculaire des solutions diludes
est indépendant de la nature du métal. On appelle pouvoir rota-
toire moléculaire le produit du pouvoir rotatoire [2] par le poids
moléculaire. Ainsi, par exemple, pour les tartrates acides de Li,
NH,, Na et K, Landoll trouve comme pouvoirs rotaloires molé—
culaires 28°9; 28°5; 27°5 et 28"3. Ce résultat est conforme a la
théorie de la dissociation électrolvtique; en effet, ces sels sont for-
tement dissociés dans 1'eau, et ¢’est toujours le méme anion actit
qut produit Ja rotation du plan de polarisation de la lumiére (').

89. Rotation électromagnétique du plan de polarisation. —
Faraday a observé en 1846 que st I'on place un liquide quelconque
dans un champ magnétique intense, ce liquide acquiert un pouvoir
rotatoire. Ainsi, en plagant un tube polarimétrique rempli 'd’eau,
entre les pdles d’un électro-aimant, ou encore en entourant ce tube
avec un fil conducteur par lequel on fait passcr un courant, on
observe que le plan de polarisation de Ia lumiére qui traverse 'eau est
tourné d’un certain angle. Cette rotation électromagnétique du plan
de polarisation est dite positive, lorsqu’elle se produit dans le sens
de passage du courant; elle est négative dans le cas contraire. La
rotalion est proportionnelle & Tintensité du champ magnétique,
elle est proportionnelle & la longueur du tube polarimétrique, elle
varie avec Ja nature du corps, avec la température et avec la
longueur d’onde de la lumiére polarisée qui traverse le liquide.

Pour la plupart des liquides et des solutions la rotation est
positive, mais il existe aussi des corps avec une rotation négative.

(1) Laspant.— Das oplische Drehungsvermégen organischer Substanzen. 2° édit.
Braunschweig, 18¢8.
(%) Guye. — Comptes R, Ac. d. Sc., 110, 1890, p. 714.
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Donnons d’abord des exemples numériques : un tube polarimétri-
que a une longueur de 8o centimétres, il est entouré avec une bobine
de fil ayant 6 360 tours, on fait passer un courant d’intensité de un
ampeére (1) ; on observe dans ce cas pour la lumiére du sodium une
rotation du plan de polarisation égale pour I'eau & 100 minutes,
pour le pentane & go’, pour la benzine 227/, letoluéne, 203’, I'alcool
éthylique 85, I'alcool méthylique 737, etc. (*); pour les solutions
2 fois normales de NaCl 115/, de NaBr 128’, etc.

Comme exemples de corps présentant une rotation négative,
nous pouvons citer les chlorures de Fe et de titane, le fercicyanure
de potassium, les nitrates de néodyme, de praséodyme et d’erbyum,
I'oxygtne liquide, etc. ().

La rotation électromagnétique a été étudiée par un trés grand
nombre de physiciens (Verdet, de la Rive, H. Becquerel, Perkin,
Jahn et ses éleves, etc.) (*). On représente, en général, la rotation
d’un corps par rapport i celle de V'eau prise pour unité. Soit w, la
rotation que préseute l'eau, et » celle d’un autre liquide dans Jes
mémes conditions. 51 d est la densité de ce liquide, rapportée &
celle de I'eau & la méme température, on obtient la rofation spéci-

. w . . .
fique ¢ du corps par la relation ¢ = ——; et la rotation moléculaire,
wyd

que l'on désigne par la leitre g, s'obtient en mullipliant ¢ par le

rapport du poids moléculaire du corps & celui de I'cau (c’est-a- dire

o M w M
18), on a donc par définition 9 = 5. g = o d " 18"

Par exemple pour l'eau on trouve &, =— 100 minutes, pour la
benzine 227'; la densité de la benzine est égale 4 0,872, donc la

(1} Voir le travail de Hinnwcn. — Optisches Drefwermigen und elekirolytische
Dissociation, Zeit. f. ph. Ch. 12, 1893, p. 476-497.

(2) Scrbwrock, — Ueber die clektromagnetische Drehung der Polarisationsebene
in Flissigheiten und Salzlgsungen. Zeit. f. ph. Ch., 11, 1893, p. 753 et 16,
1895, OveesuEiMer. — Zeit. f. ph.. Ch. 27, 1898, p. 447. Forcuurrver, —
Zeit, f. ph. Ch., 34, 1900, p. 20.

(3) Scmmauss. — Magnetische Drehung der Polarisationsebene in selektiv
absorbierenden Medien. Drude’s Ann. d. Phys., 1v, 1903, p. 853.

(#) Veroer. — Ann. de chim. et de Phys., 52, 1858; pE 1o Rive. — Ann. de
chim, et de phys., 15 et 22, 1871; BecouentL., — Aunn, de chim, et de phys.,

22, 1877; PErxiN. — Journ. of the Chem. Soc., 55, 188g; 63, 1892; 65, 1894;
les éléves de Jamn- sont surtout Scubxrock, Hamsurc, Oerenuemven et
Yorcunemmer, — Zeit. f. ph, Ch., volumes 11, 12, 16, 27 et 34.
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rolation spécifique de la benzine est égale &

227
100 X 0,872

= 13,09;

—_— w —
P e d T
et la rotation moléculaire sera égale &
M 78
S P M .
p=0 Tg = 2.9 X l8——11,23

L’étude des solutions montre que la rotation moléculaire est une
propriété additive ; la valeur de g ne varie pas avec la concentration
d’une solution ; en examinant des corps, appartenant & des groupes
homologues, on observe une relation sléréochimique ; ainsi, pour
chaque groupement Cli,,la valeur de s augmente d’'une méme
grandeur, etc. (voir surtout les travaux de Perkin).

Un résultat important est celui relatif & I'influence de la lon—
gueur d’onde. La rotation moléculaire d'un corps augmente,lorsque
la longueur d’ondediminue ; la valeur de 2 varie environ comme le

rapport );; elle est donc bien plus forte pour la lumidre bleue que.

pour lalumiérerouge. Sil'on trace une courbe,en portant en abcisses
les longueurs d’onde et en ordonnées les valeurs de la rotation mo-
léculaire, on obtient une courbe bien réguliere, a4 condition que la
substance étudiée ne présente pas de bandes d’absorption. Mais, si
elle présente une bande d’absorption dans une certaine région du
spectre, on observe sur ia courbe précédente une forte inflexion,
qui correspond & la bande d’absorption ; la rotation électromagné-
tique est augmentée du co6té bleu de la bande d’absorption et elle
est diminuée du cdté rouge de cette bande.

Cette relation entre les bandes d’absorption et la rolation élec-
tromagnétique du plan de polarisation a été étudide, dans ces der—
niéres années, par Schmauss ('); il a fait des expériences avec
Poxygéne liquide et les nitrates de praséodyme, de néodyme et
d’erbyum ; les résultats obtenus sont extrémement nets. Voici, par
exemple, los valeurs de la rotation magnétique pour le nitrate de
praséod yme qui présente quatre bandes d’absorplion entre

A= 593 ¢t 578 wu, 525 et 515 wp, 483 et 474 pp, 469 et 458 p.
(voir le tableau de la page suivante).

(!) Scumauss. — Drude’s Ann. d. Phys., ro, 1903, p. 853-862.

Hexai, — Cours de Chimie Fhysique 30
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L’étude de ces fails est trés importante, an point de vue théo-
rique. Ces résullats ont été ulilisés dans ces dernitres années,
surtout par Drude ('), pour raitacher les phénomeénes optiques
d'absorption de la lumiére i la théorie actuelle des électrons. I y a
I un champ d’étude trés vaste, qui apportera beaucoup de résul -

Valeurs de )
642 612 Bgy 593 bande 578 573 532 525 bande 515
Valeurs de p

od 11 0%t4 0°16 0%23 n  0%14 o°%19 0%24 o%29 » o1

Valeurs de A
Sirpr 487 483 bande 474 472 469 bunde 458 455 444
Valeurs de p

o%19 0°27 0°31 » 0”16 0° 19 0°25 » 0°,12 0°24 0°37

tats généraux, relatifs 3 Ja connaissance de la constitution des corps.
On voit que 'unification des méthodes et des théories se produit
de plus en plus, les hypotheses deviennent de plus en plus géné -
rales et on arrive ainsi & rallacher les propriélés optiques des
corps directement aux propriétés électriques et magnétiques.

90. Absorption de la Iumiére. — Lorsque la lumiére blanche
traverse une solution quelconque, lintensité de la lumitre se
trouve modifiée, celte modification de I'intensité est différente
pour des rayons de longueurs d'onde différentes; la solution ab-
sorbe donc de la lumiére et le degré de cette absorption varie avec
la longueur d’onde. L’étude de I'absorption de la lumigre présente
un intérét surtout pour des solutions colorées, dans ce cas 'absorp-
tion est particulierement forte pour certains rayons; le spectre,
obtenu, en faisant tomber sur un prisme la lumiére qui a traversé
la solution, présente dans ce cas des bandes sombres ou noires,
dites bandes d’absorption ; la position de ces bandes et leur inten-
s1té est caractéristique pour un corps et par conséquent on pourra
souvent se servir de I'examen du spectre d’absorption pour recon-

(') Davpe. — Drude’s Ann. d. Phys., 14,1904.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



PROPRIETES OPTIQUES 307

naitre la nature du corps dissous. C'est, du reste, le seul caractére
que l'on puisse donner pour beaucoup de pigments du régne animal
ou végétal. L'intensité de I'absorption dépend, pour un corps
donné, de 1'épaisseur de la solution traversée par la lumiére et
de la concentration de cette solution. Ilen résulle donc que, par
une mesure quantitative de l'absorption, on pourra déterminer
la concentration de la solution. De plus I'absorption produite
par un mélange de plusieurs substances est égale & la somme des
absorptions de chacune d’elles; donc par des mesures de |'absor-
ntion, faites en plusieurs endroits du specire, on pourra déter—
miner la proporlion de ces différentes substances dans la solution.
Ceci nous mo=ntre donc qu’il est important, au point de vue pra—
tique, de pouvoir mesurer l'intensité de l'absorption pour une
région déterminée du spectre.

L’appareil, dont on se sert, esl appelé spectrophotométre. On en
w construit un grand nombre de modéles différents, adaptés aux
différents usages. Le principe consiste & faire traverser & un faisceau
de rayons paralléles la solution sous deux épaisseurs diflérentes I,
et E.. Ces rayons.fombent ensuite sur un prisme, sont réfractés et
donnent deux spectres superposés; différents artifices, fondés
surtout sur la polarisation de la lumiére, permettent de comparer
les inlensités de deux régions correspondantes de ces deux speclres.
On obtient ainsi le rapport des intensités J; et oJ, de la lumitre de
da longueur d’onde correspondante & la région du spectre étudiée.
De ces mesures on doit déduire ensuite les valeurs des coeflicients
qui représentent le degré d’absorption de la substance étudice.

Plusieurs formules différentes ont été proposées pour représenter
{'absorption de la lumitre. Si Uon désigne par 3 lintensité de la
lumitre de longueur d’onde A 4 l'entrée dans la solution, et par &,
Uintensité de cette lumitre apreés le passage A travers I'épaisseur E,
de ]a solution, on a I'une des relations exponenticlles suivantes :

gy = Je— 1E1, a est le coefficient d’absorption.
Jy=3J.107 EE', & est le cofficient d’extinction.
=d. 107 ACE‘, Aest le coefficient d'extinction moléculaire, ¢
la concentration moléculaire,
dy=J.B, B est le coefficient de transmission.
4mKE,
Jy=1Ue L. K est I'indice d’absorption (théorie électromagné-

tique de la lumiére).
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En général on emploie la deuxilme ou la troisiéme f{ormule, on
mesure donc les coefficients d’extinctions des solutions. La signifi—
cation physique du coefficient d’extinction est trés simple. Suppo-
sons que l'on trouve pour une solution donnée, pour la lumitre
rouge de A = 624 pp, la valeur du coefficient d’extinction ¢ égale
4 0,12, cect signifie que si cette lumiére rouge d'infensité of traverse

. . I . .
la solullion sous une épaisseur de - centimétres, c’est—a—dire de

1

575 = 0,83, l'intensité sera dix fois plus faible, le rayon sortant
1

. . J
aura donc une intensité J, égale a -

Etant donné que Y'on mesure le rapport des intensités o, et o,
qui correspondent & deux épaisseurs, E, et E,, on anra pour cal-
culer ¢ les deux équations suivantes :

3, =310~ Fret 5, = J.10— *Fa
d’oltl'on déduit en divisant la premiére par la seconde :

J’—IO

9 yprlEe—E)
Jy

donc en prenant les logarithmes

d
“(E, — E,) = Jog "
32
En général I'épaisseur E, est égale & 11 millimétres et E, = 1 mil-
limétre, donc E; — E, = 1o millimeétres = 1 cenlimetre, done la
valeur du coefficient d’extinction devient égale &
J
e = log =*-
Jﬂ
L’étude de TI'absorption des solutions montre que la valeur dee
est proportionnelle & la concentration de la solution. La discussion
de l'influence de I'épaisseur de la solution sur I'absorption a été
reprise, dans ces dernitres années, par Martens et Griinbaum (1) ; ils
trouvent que pour cerlains corps la loi exponentielle indiquée par
les formules précédentes n’est pas exacte.

(") Mantens et Grissavs. — Ueber eine Neuwkontruktion des Konigschen
Spekiralphotometers. Drude’s Ann. d. Phys. 12, 1903, p. 984-1003.

GruxpavM. — Drade’s Ann. de Phys., 12, 1903, p. 1004 et Dissertat, Berlin,
1902.
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Nous aurons & revenir encore sur les mesures spectrophotomé-
triques et colorimétriques dans le chapitre xvr relatif aux applica—
tions' & 1a biologie; nous donnerons i cet endroit les détails des
mesures et les courbes d’absorption de quelques substances impor-
tantes en biologie. La discussion de la valeur de ces détermi-
nations sera faite & cet endroit (1).

(1) On trouvera une étude théorique el expérimentale trés compléte sur les
spectres d’absorption des corps anorganiques ct organiques dans le 3¢ volume

du traité Kavser. — Handbuch der Spectroscopie, t. 111, Leipzig, Hirzel, 1905,
604 p.
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CHAPITRE XIII

PHENOMENES ELECTRIQUES DANS LES SOLUTIONS.
ETUDE DES PILES

91. Forces électromotrices des piles de concentration. Dé-
finitions et problémes a étudier. — Prenons deux vases A et B,
mettons en A une solution d’un sel de concentration m,, dans B
une solulion du méme sel de concentration m,, et établissons enire
ces deux vases une communication liquide quelconque, par exem-
ple relions-les avec un fil de coton imbibé avec la solution m,, ou
ncore prenons un siphonrempli avec la solution m,, fermons les
deux extrémités de ce siphon avec du papier parchemin et plon-
geons ces extrémités dans les vases A et B. Les concentrations
m, et m, étant différentes il s’établira un courant de diffusion, le
sel diffusera du vase A vers le vase B, si I'on suppose que m, est
plus grand que m,. L'équilibre entre ces deux solutions ne pourra
ainsi s’établir que par la diffusion, et cel équilibre sera atleint,
lorsque les deux solutions auront la méme concentration. Nous
pouvons réaliser la production de cet équilibre d 'une autre maniére :
plongeons dans les deux vases A et B, ainsi réunis par un siphon,
deux lames du méme métal que celui du sel de la solution, ainsi,
par exemple, si 'on a mis une solution de nitrate d’argent, plon-
geons dans les deux vases des lames d’argent et réunissons ces
lames entre elles avec un fil d’argent. Nous verrons alors que dans
la solution concentrée m, de l'argent viendra se déposer sur la
lame et dans le vase B, au contraire, une partie de la lame d’ar—
gent se dissoudra. L’égalisation des concentrations de ces deux
solutions m, et m, se produira donc maintenant, d'une part, par
des phénomenes de dissolution et de précipitation du métal et,
d’autre part, par des phénoménes de diffusion A travers le siphon.
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L’équilibre sera alteint lorsque les concentrations seront égales
dans les deux vases. '

On se demande évidemment, pourquoi cette liaison métallique
entre les deux solutions produit ces effets de dissolution et de pré-
cipitation du métal; quelles sont les condilions nécessaires, quelles
sont les forces mises en jeu dans ces phénomenes? Enfin ne pour-
rait-on pas prévoir a priorf ces faits et,dans ce cas, quelles sont
les hypotheses que I'on doit faire? Voild donc tout un enscmble de
questions que nous aurons d résoudre dans la suite.

L’expérience montre que les forces qui inlerviennenl dans ces
cas sont des forces électriques ; en effet, de méme que pour empé-
cher la diffusion d'un corps dans 'eau, il faut employer une cer-
taine force mécanique (la pression osmotique) en prenant, par
exemple, un piston & parol hémiperméable, pour empécher dans
I'expérience précédente la dissolution et la précipitation du métal,
il faudra employer une force électrique ; de plus, en se scrvant de
la diffusion des liquides, on peut obtenir un travail mdécanique
(travail (;Smotique), et en utilisant convenablement les phénamenes
de 1'expérience précédente on obtiendra un travail électrique. 1l y
a donc un parallélisme complet entre les phénoménes osmotiques
et les actioys électriques qui peuvent intervenir, lorsqu’on combi~-
nera d’une fagon convenable deux solutions d'un méme électrolyte.
Un systéme de ce genre s’appelle pile de conceniration.

Nous aurons donc 4 étudier dans la snile la grandeur des forces
et des travaux électriques et nous les comparerons aux forces ct
travaux mécaniques. Il est utile de rappeler ici les principales
unités électrignes.

Toutes les unilés auxquelles nous aurons & faire sont mesurées
dans le systéme électromagnétique.

L’unité de quantitd d’¢électricité s’appelle le coulomb, c'est la
quantité d’électricité qui dépose pendant I'électrolyse d'une solu-
tion de nitrate d’argent sur la catode 1%, 1175 d’argent ; quelques
auteurs admetlent le nombre 1.1180, maisil semble, d'aprés les
recherches récentes les plus précises (de Rayleigh, Richards,
Ileimrod, etc.) ('), que le nombre 1,1175 est plus exact. Il en

(1) Voir pour les détails le Handbuch der Physik dc WiNKELMANY, t. 4, 1gobh;
“article de Livrnen. — Elekirolyse und Ionenwanderung; sur la précision de la loi
de Faraday, p. 875-881.
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résulte que, pour déposer par électrolyse un gramme-équivalent
d’argent, c’est-A-dire 1075°,93 d’argent, il faut une quantité d’élec-
tricité égale a
£ = 96 580 coulombs.
SiI'on rapporte un coulomb & 1=5", 1180 d’Ag on aura

e =— 96 540 coulombs.

L’unité d’intensité est Yampére, c’est U'intensité du courant dans
lequel un coulomb traverse une section du circuit pendant une
seconde ; par conséquent

1 coulomb = 1 amptre X 1 seconde,

Souvent on emploie I'expression ampére—heure, elle représente
la quantité d’électricité qui correspond & un courant de un ampcre
pendant une heure (c’est-a-dire 3 6oo secondes), donc

1 ampére-heure = 3 600 coulombs.

L’unité de rédsistance est 'ohm, c’est la résistance d’une colonne
de mercure A 0° ayant 106°®,3 de longueur et 1 millimétre carré
de section. Avant on employait une autre unité, le siemens, qui
correspond & une colonne de mercure de 100 centimgtres de lon-
gueur ; par conséquent on a

1 ohm = 1,063 siemens et 1 siemens = 0,94c¢ ohms. '

Beaucoup de travaux sur les conductivités électriques des solu-
tions, publiés avant 1888, contiennent des mesures exprimées en
stemens. .

L'unité de force électromotrice s’appelle le voli, c'est la force
électromolrice fqui correspond & un courant d’un ampére pour
une résistance égale 4 un ohm ; on a

I volt = 1 ampére X I ohm.

L'unité de travail électrique s’appelle le joule, elle est donnée
par le produit de la quantité d’électricilé par la force électromo-
trice :

1 joule = 1 volt X 1 coulomb.

Si nous remplagons le coulomb par sa valeur

. . volt
ampére X seconde =— ohm x seconde

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



PHENOMENES ELECTRIQUES DANS LES SOLUTIONS 313

on obtient le joule en fonction de la force électromotrice et de la
résistance : '

N volt?
joule = ohm X seconde.

Dans la pratique on se sert souvent pour exprimer l'énergie
électrique de I'expression watl-heure, c’est 'énergie qui correspond
4 I'ampére-heure, on a donc

1 watt-heure — 3 600 joules.

Le wait est I'unité de puissance capable de produire un travail
de 1 joule en une seconde,

1 volt X 1 coulombh

1 watt —=
1 scconde

= 1 volt X 1 ampére,.

Enfin le kilowait est une unité mille fois plus grande.
On sait que la correspondance de I'énergie électrique i 1'énergie
mécanique est la suivante :
1 joule = 107 ergs.
D’autre part, on a
I kilogramme-mélre = 1000 X 981 X 100 ergs =09,81 X 107 ergs

donc
1 kilogramme-métre

9,81

1 joule = = 0,102 kilogr.-métre.
La puissance d'un cheval-vapeur correspond au travail de 75 ki-
logrammes—métres par seconde, par conséquent
1 watt = S - cheval-vapeur — —+ cheval-vapeur
T 50 X 9,81 X 107 pe ] P
et
1 kilowatt — 1,36 cheval-vapeur.

L'unité de I'énergie calorique est la petite calorie, c'est-a-dire la
quantité de chaleur nécessaire pour élever d'un degré la tempé-
rature d’'un gramme d’eau prise & 15°; elle est équivalente au
travail mécanique de 0,426 kilogramme-métre, c’est-d-dire de
426 X 981 X 100 ergs = 4,18 X 10" ergs ; par conséquent,
ona :

I joule = [TII—S calories = 0,23¢ calories

Comme nous aurons souvent a calculer le travail, en nous servant
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de la grandeur de la constante des gaz R, rappelons la valeur de
cette constante pour différentes expressions du travail (voir p. 22) =

Le travail étant expriméenergsona . . . . . R=83a x 107
» » Joulesona. . . . . R = 8,32
» » kilogrammes-métres en a. R = 0,848
» » litres X atmosph¥res on a. R = 0,0831
» » petites caloriesona . . R= 1,99

Enfin le rapport de R correspondant aux mesures en joules, & la

quantité d’¢lectricité & = g6 b8o estégal a %T) = 0,861 X 10°*.

92. Technique de la mesure des forces électromotrices.
— Avant d’exposer la théorie des piles, il est utile de donner
quelques indications pratiques relatives & technique employée pour
la mesure des forces électromotrices des piles. Nous ne décrivon
ici qu'une seuls méthode, la méthode d opposition.

A

Le principe de la méthode consiste 3 opposer & la force électro—
motrice de la pile étudiée une force électromotrice de grandeur
connue, et & faire varier cette derniére jusqu'a ce que la résultante
soit égale & zéro. On doit done 1° avoir unc pile A de force électro-
motrice connue ; 2° avoir un dispositif permettant de prélever sur
la force électromotrice de cette pile une portion bien déterminée ;
3° avoir un appareil de zéro.

Le dispositif général est indiqué parla figure 2/ : les deux pdles.
d’une pile de force électromotrice connue A sont réunis aux extré-
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mités a et b d'un fil de platine iridié, de 1 métre delongueur, tendu
sur une régle graduée en millimétres. (Ce « rhéocorde » peut
aussi élre remplacé par une boite de résistance.) Le pdle positif de la.
_ pile étudiée E est réuni & I'extrémité a, le pole négatif communique
avec un curseur 3 contact ¢ qui est mobile le long de la régle gra-
duée du rhéocorde ; par conséquent, en déplacant ce curseur sur:
la régle, on opposera i la pile E une force électromotrice variable,

, . . ac , .
dont la valeur est égale & la proportion 5 de la force ¢lectromotrice

de la pile A. Entre E et ¢ on intercale l'appareil de zéro, formé
par un galvanométre ou un électrométre capillaire. Une clef placée-
dans le circuit permet de faire passer ou d'interrompre le courant.

La pile A sera constituée en général par un accumulateur, dont.
la force électromotrice est égale environ & 2 volts ; ceci permet de me-
sarer la force électromotrice de la plupartdes piles que 1'on aura &
étndier. Pour déterminer la force électromotrice exacte de l'accu-
mulateur, on la comparera  une pile étalon que I'on placera en E,

Hg, 80, - B ---~Cd 50,
- _.Cd+tg

Fig. a5. — Pile de Weston.

on comparcra ainsi l'accumulateur plusieurs fois pendant une-
. ,

série de mesures A un étalon bicn déterminé. Si I'on désigne
par W la force électromotrice de I'étalon, la force électromotrice:

b . .
de l'accumulateur sera égale 3 A =W X Z—c, ¢ étant la position

du curseur pour laquelle I'électrométre capillaire ou le galvanométre-
ne présente aucun déplacement.

Comme pile étalon, on emploie généralement la pile de Westor:
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ou celle de Clark. 11 est facile de construire soi-méme un étalon.
Yoici quelques détails pour la pile de Weston (fig. 25). Cette pile
est formée par la combinaison suivante :

Hg — Hg,S0, — GdSO, — Gd
elle repose sur la réaction chimique suivante :
Cd + Hg,SO, - Hg, + CdSO,

La force électromotrice de cette pile est constante & condition
que la solution de cadmium soit saturée, qu’il y ait un excés de sul-
fate mercureux au-dessus du mercure et qu'on emploie non pas
du cadmium métallique, mais un amalgame de cadmium de con-
centration déterminée.

A 22 grammes de mercure on ajoule par petits morceaux,
3 grammes de cadmium pur, on chauffe légérement, I'amalgame
se forme, on le verse ainsi fondu dans une des branches d’un tube
en 11, il se solidifie A la température ordinaire. Au—dessus de cet
amalgame, on met une pite de sulfate de cadmium pulvérisé et
mouillé ; dans l'autre branche, on met du mercure pur, puis
au—dessus une piite formée par un mélange & parties égales de sul-
fate mercureux et de sulfate de cadmium broyé,le tout humecté
avec une solution saturée de sulfate de cadmium. Ensuite, on
remplit les deux branches du tube avec des cristaux de GdSO, ct
on verse de lasolution saturée de CdSO,. On ferme les branches par
un peu de paraffine, un bouchon et de Ia cire. On a ainsi un élé-
ment normal dont la force électromotrice reste absolument fixe
pendant des années. Le pdle <+~ est au mercure et le pdle — au
cadmium. La force électromotrice de cet élément varie extrémement
peu avec la température, voici les valeurs :

A 10° & 150 4300 a 2be 4 30°

17t 0189 171t 0188 170 0186 1t o184 1M o181

La résistance interne de cette pile varie entre Hoo et 5000 ohms,
suivant les épaisseurs des couches de pite. L’¢lément ne doit
jamais étre placé en court circuit.

L’élément normal de Clark est formé par un amalgame de zinc
& 10 °/;, une solution saturée de ZnSO, ,du sulfate mercureux et
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du mercure. La force électromotrice de cet étalon est égale & 15
1%,4328 et & 25° A 17,4202 ().

Comme appareil & zéro, 1l sera trés commode d’employer I'élec—
trometre capillaire. On se sert soit de la forme classique de Lippmann:
& tube vertical qui donne une grande sensibilité,
soit d'une forme plus simple, trés facile & cons—
truire et & remplir soi-méme, et qui donne une
sensibilité bien suffisante. Telle est la forme pro-
posée par Ostwald et représeniée sur les figures
26 et 27.

Un tube capillaire en forme de S réunit denx
tubes plus larges; on remplit 'un avec du mer-
cure qui monte jusqu’d un certain niveau dans
le tube capillaire et dans l'autre tube on verse
une solution de H, 80, & 15 °/,. La sensibilité
de cet électromeétre est augmentée par I'emploi de capillaire & sec—
tion ovale (tube de thermométre) ; dans ces conditions, il est sen-

3

sible 3 0",0002. La principale précaution dans l'emploi de cet

¢lectroméetre est de ne pas réunir la branche capillaire avec le:
pole positif d’une pile; au repos les deux mercures [surface large

(1) Voir pour I'étude des piles étalons les travaux de Jeeer et Lixoecx, —
Untersuchungen iiber Normalelemente, insbesondere iiber das Westonsche Kad-
miumelement, Zeit. f. ph. Ch. 37, 1901, p. 641 ; Zeil. f. Instrumentenkande, a1,
rgor et Drude’s Ann. d. Phys., §, 1901, et le travail de Govy. — Les étalons.
de force électromotrice. Congres de Physique. Paris, 1goo, II, p. 422.
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-e\ surface capillaire) doivent &tre mis en court-circuit. Celte der-
nitre condilion exige que la clef placée entre I'électrometre ca~
pillaire K et le curseur ¢ soit a trois voie's, de sorte que, a 1'état de
repos, les deux branches de 1'électroméire capillaire soient réunies
-entre elles, et pendant la mesure on établit pour .un moment la
-communication avec la pile.

Lorsque la pile, que Ton se propose de mesurer, a une force
-électromotrice faible, on pourra la coupler avec l'élément nor-
mal. On opposera donc & 'accumulateur A d’une part, 'ensemble
W —+ x et,d’aulve parl, W — w, x étant la force électromotrice
cherchée, on aura ainsi deux valeurs de x, dont on prendra la
moyenne.

93. Calculs des forces électromotrices des piles de con-
-centration. — 1. Piles de concentration de premitre espéce. —
Prenons deux vases A et B, mettons dans chacun d’enx une méme
;solution d’un sel, par exemple une solution de nitrate d’argent de
-concentration m, réunissons les vases par un siphon contenant la
méme solution, plongcons daus chacun une tige du métal de
d’électrolyte, argent dans l'exemple présent, et réunissons ces deux
électrodes aux pdles d’une pile quelconque E ; nous verrons que le
courant éleclrique traverse le circuit formé par les deux tiges de
métal et la solution ; si l'on place un galvanométre dans le circuit,
on voit que la force électromotrice de la pile E n’est pas changée,
-cette force électromotrice est la méme quel que soit le sens dans
lequel on fait passer le courant.

Faisons maintenant une deuxiéme expérience dauos laquelle les
solutions en A et B seront de concenlrations différentes, égales i
m, et m,, supposons m, > m,. Si nous réunissons les poles de la
pile E aux électrodes A et B, nous verrons que la force électromo-
trice de cette pile se trouve changde, clle scra augmentée,lorsque le
pole positif de E sera réunt 4 I'électrode B et le pdle négatif & 1’élec-
trode A, et cette force électromotrice sera diminuédé, si l'on fait
passer le courant dans le scns inverse. La force électromotrice
indiquée par le galvanométre sera dans le premier cas égale &
E —+ II et dans le seccond cas E — T1I.

Enlevons maintenant la pile E et réunissons entre elles les deux
tiges métalliques, en intercallant an galvanometre dans le circuit,
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mous verrons qu un courant électrique traverse ce systéme, la force
électromotrice est égale & 11 ; I'électrode A qui plonge dans la solu-
tion la plus concenirée est positive par rapport & I'électrode B qui
plonge dans la solution diluée. Nous avouns donc ainsi une pile
de concentration, qui est constituée par les parties suivantes :
métal — solution m, | solution m, — métal, I'électrolyte de la
solution est un sel do méme métal que celui des électrodes.

On se demande d’abord quelle est la valeur de la force électro—
motrice de cette pile de concentration.

11 est facile d’établir la valeur de cette force électromotrice I en
se servant, d'une part, des principes de thermodynamique et,
d'autre part, des expériences faites par Hittorf en 1855 sur le
transport des ions (voir chapitre i1, p. 34). On n’a donc pas besoin
de se fonder sur la théorie des ions pour établir la formule des
piles de concentrations.

Faisons passer & travers la pile précédente

métal — solution m, | solution m; —meétal

une quantité d’électricité égale 3 ¢6380 coulombs, ce courant
passant & température constante de l'électrode A & travers les
solutions my, puis m, & I'éleclrode B. Le travail électrique nécessaire
pour ce passage d’électricité st égal & 96580 x II joules, ainsi que
<ela résulle immédiatement du paragraphe 94. Nous pouvons
évaluer ce travail en examinant ce qui se passe dans les solulions A
et B. Une partie de I'électrode A s’est dissoute, la quantité dissoute
est égale & un gramme—équivalent du métal de I'électrode ; une
portion absolument égale de métal s'est précipitée sur I'électrode
B ; de plus dans les deux solutions et a leur contact des transports
ont été produits : n grammes—équivalents du métal (¢est-a-dire
du cation) ont passé dela solution A vers la solution Bet 1 — n
grammes-équivalents du radical acide de I'électralyte (c’est-a dire
de I'anion) ont passé de B vers A; n est le nombre de transport
du métal et 1 — n celut du radical acide, tels qu’ils sont déter-
minés par Hittorf (v. page /2). Le processus total se compose donc
de trois parties : '

1° Dissolulion de 1 gramme-équivalent du métal dans une
solution de concentration m, ;

2° Précipitation de 1 gramme-équivalent du métal dans une
solution de conceniration m, ;
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3° Transport de n grammes—équivalents du métal de la concen-
tration m, vers m, et de 1 — n grammes-équivalents du radical de
la solution m, vers m,.

Calculons le travail qui correspond & chacune de ces parties.

Lorsqu'un corps sclide se dissout dans un grand excés d’une
solution de concentration m de ce corps, le travail de dissolution
(positif ou négatif) peut étre décomposé en deux parlies : d’une part,
I'énergie qui correspond au passage du corps de I'élat solide 41'état
dissous, ect, d’auire part, '’énergie nécessaire pour amener la

. concentration a étre égale & m ; le travail de dissolution dépendra

donc directement de la concentration de la solution dans laguelle
on veut dissoudre le corps ; il est évident que plus cette concentra—
tion sera grande, plus le travail de dissolution sera grand. Il est
facile de montrer que cette deuxiéme partie du travail de dissolution
croit comme le logarithme de la concentration m. En effet, si nous
dissolvons une molécule du corps d’abord dans une solution m, et
puis dans une solution my, la différence des travaux de dissolution,
qui correspondent & ces deux cas, sera égale au travail de dilution,
nécessaire pour amener la solution de la concentration m, ala
concentration m, ; ce dernier travail est égal au travail osmotique,
done, dans les cas ov la loi de Boyle-Mariotte s’applique aux solu~
lions, il est égal & l'expression bien connue RTlnm, — RTinm,
(voir p. 21). Par conséquent, le travail de dissolution d'un
gramme-molécule du corps dans la solution de concentration m,
est égal & C + RTlm; G est une constante qui dépend de la
vature du corps, de la température et de la pression.

Passons maintenant au caleul qui nous préoccupe :

1° La dissolution de 1 gramme-équivalent dans la solution
exige un lravail &5, = C + livl Inm, ; v est la valence du métal ;

2° La précipitation de 1 gramme-équivalent dans la solution
m, exige un travail &, = — G — -Rv—l Inm,, (1] est de signe opposé
au travail de dissolution) ;

3° Le transport de n grammes-équivalents du métal de la solu—
tion m, vers m, représente un travail &, =n R—'r In %; le transport
de 1 — n grammes-équivalents du radical de la solution m, vers

RT, m,

y ] = (I —n)-—
i, correspond au travail 6, == (r — n) ; m,
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Donc le travail total est égal & la somme &, + &, + &, + G,
c'est-a-dire
RT RT RT

lnml—C———~lnmi+n——lng-l;‘—i—(l——n)ﬁ‘ln
v v v oomy v

i
m,

C—+

m, m, ro
ou encore en remplagant n . par — In —» et en réunissant les
i 2

termes semblables on oblient :

RT m,

6 = -— n —
v m,

BT, m RT , m,
+(v—2n) = lnr-n—ﬂ._z.(l —n) —~ lnﬁ2
Ce travail est égal & 96580 X II joules, on a donc en écrivant
cette égalité :

m

RT
6580 X T=2(t —n)—In
9 ( )v m,

La constante des gaz R est, dans ce cas, égale 4 8,32, donc en
divisant par g6 b8o on obtient la force électromotrice II de la pile
de concentration exprimée en volts :

0.86G1

Y

X104 T.ln ™,
2

¢9) Il = a(1 — n)

Cette formule contient la valeur 1 — n du nombre de transport
du radical acide de 1'électrolyte. Il est facile de remplacer 1 — n
par I'expression contcnant les vitesses de transport des jons; on a,
n

. . U
en effet, ainsi que nous I'avons montré a la page 42, v = 77—’

. . U v .
cest-a-dire iy _—y = n ot T=v=1—n U est la vitesse de

transport du métal et V celle du radical (voir les valeurs numé-
riques de U et de V page 43). Donc en remplacant 1 — n par la
valeur précédente, la formule (1) qui donne la force électromotrice
d’une pile de concentration devient

Vv 0,861

— . —4 my
{2) I—=2 TV , - X10 T.ln m, valts.

Nous voyons donc que Vétablissement de cette formule est abso-
lument indépendant de la théorie des ions, Elle s’appuie sur la
loi de Faraday, sur les expériences de Hittorf et sur I'application
de Ia loi de Boyle-Mariotte aux solutions ; celte derniére se rattache

Hese:, — Cours de Chimie Physique ar
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du reste & la loi de Wiillner, ainsi que nous I'avons indiqué dans
le premier chapitre. Il est important d’insister sur ce fait, que la
formule qui donne la force électromotrice des piles de concentra-
tion a été établie d’abord par Ielmholtz (*) en 1877, c'est-a-dire
dix ans avant la théorie des ions d'Arrhénius. Nous reviendrons
encore sur la discussion de cctte formule dans le paragraphe sui-
vant.

La formule (2) permet de calculer la force électromotrice d'une
pile de concentration quelconque, & condition que I'on connaisse
les valeurs des vitesses de transport U et V. Donnons quelques
exemples numériques.

1° Quelle est & 17° la force électromotrice d'une pile formée de

normales ? On

. . : 1 1
o L
deux solutions de nitrate d'argent au ) et au —

m
donc —* = 100; le loga—

a dans ce Cas My = 7o, My = oo, ey
rithme naturel de 100 est égal & 2,3 X g = 4,6 : la valence de
l'argent est égale & 1, donc v = 1} la vitesse de transport de

Fargent est U= 55,4, celle de NO, est V= 60,2 donc la force
électromotrice cherchée est égale 4

0— a . 60,2

554 6o X 861 X 107 X 290 X 4.6 =07,1796

L’expérience directe donne pour cette pileo”,113; 'accord peut
étre considéré comme trés bon.

2° Le plus souvent on a & calculer la force électromotrice d’'une
pile soit 4 la température de 18 degrés, soit & 25°, il est donc utile
d’indiquer les valeurs des coeflicients numériques pour ces deux
températures ; de plus, on calcule en pratique avec les logarithmes

. . . - . m
ordinaires (& base de 10), donc il sera utile de remplacer ln _* par
2

m .
2,3026 X log m-‘ ; la formule (2) devient donc dans ces cas :
2

. . A\ 0,861 - m,
(3) pour 18 : M= 1. CEV oy e .2091.2,3026 log m,
2 v 0,058 log ™
R AR m,
(‘) Hecusorrz. — Ueber galvanische Strdme, verursacht durch Concentrations—

unterschiede ; Folgerungen aus der mechanischen Wdrmetheorie, Monatsber d,
Akad d. Wiss. Berlin, 1877, p. 713-726.
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(4) pour 25®: T =2, U“—VTV' %OI . 107*,298.2,3026 log ;nT;
v 0,059 my ’
=gV Ty log e

Pour la plupart des sels le nombre de transport de Fanion est
voisin de 0,5, donc la valeur de 2. Uxv est voisine de 1'unité;

par conséquent, lorsque les deux concentrations m, et m, seront
ans le rapport de 104 1, la force électromotrice de la pile sera
d 1 pport d Ar, laf lect t de la pil
voisine de 0°,058 divisé par la valence du métal, v.

2. Piles de concentration de deuxiéme espéce. — Dans les
piles précédentes les solutions contiennent un sel du métal de 1’élec-
trode et, pendantle passage du courant, c’est ce métal qui se dissout
ou se précipite. Nernst a montré que I'on peut combiner des piles
de concentration dans lesquelles les changements de concentration
pendant le passage du courant portent surtout sur le radical acide,
cest-a-dire sur I'anion. Donnons un exemple concret : dans deux
vases A et B placons au fond du mercure, saupoudrons sa surface
avec du calomel HgCl et versons dans le vase A une solution d’un
chlorure, par exemple KCl de concentration m,, et dans le vase B
une solution du méme chlorure de concentration m,. Réunissons
les deux vases au moyen d'un siphon étroit et metfons en com-
munication les deux mercures; nous verrons qu'un courant élec—
trique se produit.

Ce courant électrique a pour effet d’égaliser les concentrations
my et m, du chlorure XCI dans les deux vases; donc dans le vase
A une certaine quantité de mercure métallique se combine avec
une partie équivalente de chlore pour former Je sel inscluble
HgCl, cette solulion s’appauvrit donc en chlore, dans le vase
B une quantité égale de sel insoluble HgCl se décompose, en
donnant du mercure métallique et du chlore ionisé qui passe
dans la solution. Cette pile fonctionne donc comme une pile 2
anion, le pole positif se trouvera donc en B et le pdle négatifen A ;
ainsi, par exemple, pour la pile suivante :

" vase A Hg, HgCl et KCl 0,125 normale
vase B - Hg, HgCl et KCl 0,0125 normale
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le pole B est positif, A est négalifet la force électromotrice mesurée
est égale & 07,0532,

Calculons comme précédemment la force électromotrice de cette
pile de concentralion.

Faisons passer & travers cette pile g6 580 coulombs dans le sens
de B vers A ; le travail électrique est égal g6 580 x II joules. Ce
méme travail peut étre obtenu, en examinant ce que produit le
passage du courant dans la pile; nous obtenons les processus
suivants :

1° A I'électrode A un gramme-équivalent du chlorure de mer-
cure HgCl se décompose, en donnant un gramme-déquivalent de
mercure métallique et un gramme-équivalent de chlore (ion), qui
s¢ dissout dans la solution de concentration m,, donc le travail
est égal & &, = G 4+ RTlnm,; G est une certaine constante,
différente de celle que nous avions dans le paragraphe précé-
dent. :

2° A 1'éleclrode B un gramme-équivalent du mercure se com-
bine avec un gramme-équivalent de chlore pour donner du HgCl
insoluble; la solution de concentration m, abandonne donc un
gramme—équivalent de chlore; le travail de cette partie est égal
a&,=— C— RTlnm,.

3° Le passage du courant produira un transport des ions & travers
le siphon : n grammes—équivalents de potassium seront transportés
de B en A, c’est-i-dire de la concentration m, dans m,; 1 — n
grammes-équivalents de chlore seront transportés en sens inverse,
de A en B; le travail sera donc égal pour le transport de K &

G, = nRTin ’:T:, et pour le transport de Cl &

m m
%, = (1 — n) RTin Fn: = — (1 — n) RTIn W:
La somme des travaux de ces processus est donc égale &

© = G + RTInm, — G — RTlnm, + n.RTIn 2% — (1 — n) RTln ™
m, m,

c’est-a-dire aprés la simplification :
G = 2nRTln ™.
mﬂ

Ce travail est égal & 96580 X II, par conséquent on obtient
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pour la valcur de la force électromotrice cherchée

(5) I = an. 0,861 X 107 X Th "t
2
n est le nombre de transport du cation du sel dissous (du potassium
dans I'exemple présent). Si I'on désigne par U et V les vitesses de
transport du cation et de 1'anion du sel dissous la formule précé—
dente devient
(6) H:::!——U—.OSGIXIO_"'XTlnr—n—‘-
U-+Vv" ™ m,

Donc & la température de 18° el pour les logarithmes ordinaires

on obtient la valeur suivante

7 n—=n2: T=v" 0,058 log :Z—; volts.

Ainsi, par exemple, pour la pile indiquée plus haut, on a
m, = 0,12b normale, m, = 0,0125, la vitesse de transport du
potassium est U = 64,7, celle du chloreest V = 65,3 (voir p. 43)
donc
64,7

0—a. T 0,058 = 0%,0560

et I'expérience directe donne 0v,0532.
Ces piles de concentration de seconde espéce peuvent donc éire
représentées par le schéma suivant :

M,MR —mMR | mMR-- MR, M,

le sel MR doit étre insoluble, on 'appellele dépolarisateur, et 1'élec-
trolyte M'R est quelconque; la force électromatrice de la pile dé-
pendra du logarithme du rapport des concentrations m, et m;, et
du nombre de transport du cation M'. 1l est tres facile de combiner
un trés grand nombre de piles différentes appartenant a ce type ;
il suffira de prendre des métaux avec leurs sels insolubles, tels que
Ag, avec AgCl, AgBr, Agd, AgCN, Tl avec TICI, Pb avec PbSO, etc.
et employer les solutions de sels des acides correspondants, (ou
bien aussi ces acides eux mémes), ¢’est-d—dire les sels des acides
HCl, OBr, HY, HCN, I1,80,, etc. Le calcul par la formule (7)

donne toujours des résultats trés satisfaisanis. Donnons quelques
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exemples numériques, pris dans les travaux de Nerast (') et de
Jahn (*); Nernst s’est servi de mercure comme métal de I'Slectrode,
Jahn a pris des électrodes en argent ; comme dépolarisateur servent
différents sels de mercure ou d’argent, indiqués dans le tableau. Les
caleuls des forces électromotrices ont été faits, dans les expéricnoes
de Nernst, avec la formule (7) et, dans les expéricnces de Jahn, avec
une formule légérement modifiée dans laquelle on tient compte de
la dissociation des électrolytes dissous; cette formule sera indiqude
plus loin.

Z g £

Maétal ‘é .5 ‘-E_ £ :é g I observé | II calculé

des électrodes _'_i :g Ef’ E:?’ vZFLs v:i‘ts
g . . . .|HgQ | HG °,1 0,01 0,0028 o,0g62
» . . . . HgBrj HBr 0,126 0,0132 | o0,0932 0,0940
» . . . . BgCl | KA 0,125 0,0125 0,0532 0,0565
» . . . .|HgQl| NaCl 0,125 0,0125 0,0402 0,042
» . . . .| HgO |NaOH| 0,235 0,030 0,0178 0,0188
» , . . . HgO | KOH 0,1 0,01 0,0298 0,0307
Ag . . . .| AgCl| KQl 0,0335 | 0,00335 0,0040 0,0558
» . . . . AgCl) HCI 0.0166 | 0,00333 0,0643 0,065y
» . . . . AgCl | MNaCl 0,0167 | 0,00167 0,0436 0,0446

Nous aurons encore i revenir sur des exemples de {orces électro-
motrices de piles de ce genre.

3. Piles de conceniration sans transport des ions. Premier
lype, piles @ amalgames. — Dans les piles que nous avons étu—
diées jusqu’ici le méme métal plongeait dans deux solutions de con~
centrations différentes, et ces derniéres étalent mises en confact
direct par I'intermédiaire d’un siphon; lo passage du courant pro-
duisait donc un transport des ions de 'une des solutions vers L'autre.

11 est facile de construire des piles, dans lesquelles un transpaort

(1) Neawsr. — Die elektromolarische Wirlksamkeit der Ionen. Zeit. f. ph. Ck.,
4, 1889, p. 12g-181; travail fondamental.

(%) Jamx. — Ueber den Dissocialivnsgrad and das Dissociationsgleichgewicht
starks dissociierter Elektrolyte. Zeit. f. ph. Ch. 33, 1900, p. 515.
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d’ions de ce genre n'existera pas. Deux types de piles peuvent
&tre ainsi construites; ce sont des piles & un liquide et & deux
liquides.

Dans les piles & un liquide on a deux électrodes mélalliques A
et B,  formées toutes les deux du méme métal qui se trouve dans
des états ou conditions différentes, ces deux -électrodes plongent
dans une solution d’un sel de ce métal. Entre les électrodes A et B
existe une différence de potentiel dont la grandeur dépend de la
différence des états du métal dans ces deux électrodes. Donnons
d’abord quelques exemples :

1° L’électrode A est formée par un amalgame de Zn contenant m,
grammes-molécules de Zn dans 1 ooo grammes de mercure, 1'élec-
trode B est formée par le méme amalgame de concentration m,;
ces deux électrodes plongent dans une solution de sulfate de zinc.
S1Ton réunit entre elles ces deux électrodes, un courant électrique
se produit, il a pour effet d'égaliser les concentrations de ces deux
amalgames, c'est-d-dire que I'électrode A abandonnera une cer-~
taine quantité de zinc et I'électrode B s’enrichira de la quantité
égale de zinc (nous supposons toujours m, > m,), le pdle positif
est donc en B et le pdle négalif en A.

Calculons la force électromotrice de cette pile. Faisons passer &
travers cette pile g6 580 coulombs dans le sens de B vers A.
Le travail électrique est égale & g6b80 X II joules. Le travail
osmotidue se compose de deux parties :

1° A I'électrode A un gramme-équivalent de zinc abandonne la
solution de sulfate de zinc et s’ajoute 4 I'amalgame de concentra—
tion m,, le travail qui correspond & ce processus est égal &

C + E{E Inm,,
v
v, étant la valencé du zinc (c'est-a~dire 2).
2° A électrode B un gramme équivalent de zinc est abandonné
par 'amalgame m,, cette partie du travail est égale &
RT

— G — -~ Inm,.

Donc la somme de ces deux processus exige comme travail total :

C+ §;£ Inm, — G —13'1: lnm,
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kst Aldire

zah R'l In

‘I m 2

L P s . .
pﬁr conséquent on a I'égalité suivante

el
Jo 96580 X1 == P‘T p M= 833 oy, M
8 § m, v m,

1#Vdleur de la force électromotrice est donc égale &
2110

(8) 0800 ot s Tin I

L1 "L2
a-la température de 18° on a donc

s 0,058
nm—= =2

(93 v

8

yAinsi, par exemple, si I'électrode A contient 0#,00337 de Zn

pour 100 grammes de mercure et I'électrode B o5 ,000113,

0,00337
0,000113 —

m
log —1vyolts.
m,

Ié rapport 2 est égal A —a950na
¢ rapport 7, :

log 29 = 1,462f0,

v pour le zinc est égal ¥ 2, donc ona & 18°

o, 058

o= X 1,4624 = 0,0424 volts

et I'expérience directe, faite par G. Meyer ('), donne ovolt,0433,
c’est-a—dire une différence inférieure & un millivolt.

La formule (8) montre que la force électromotrice d'une pile &
amalgame dépend uniquement du rapport des concentrations du
métal dans les deux amalgames ; elle est indépendante de la nature
et de la concentration de la solution qui baigne les deux électrodes,
pourvu seulement que le sel dissous soit du méme métal que ’amal-
game. Ainsi on aura la méme force électromotrice pour une solution
saturée de sulfate de zinc et pour une solution diluée, elle sera la
méme pour le chlorure, 1’acétate, le nitrate et le sulfate de zinc, etc.
Enfin la force électromotrice ne dépend pas non plus de la nature

(1) G. MexeR, — Bestimmung des Molekulargewichtes einiger Metalle. Zeit. f,
ph. Ch.y 7, 1891, p. &77.
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dumétal qui compose I'amalgame, on trouve les mémes valeurs pour

des amalgames de Zn, Pb, Cu, Sn, Cd et Na, pourvu que le rapport
de concentration %‘ soit le méme et que 'on tienne compte de la

valence du mdtal. \}oici quelques valeurs numériques qui indiquent
le degré de concordance entre le calcul et I'expérience directe ; ce
sont des nombres pris dans le travail de G. Meyer et dans celui de
Richards et Lewis (*) :

=) < ] <
e = | -8 2
HEE AR
Amal Soluti =53 S5 8 £ | observé| calculé
malgames olutions §< g E’m E 2, en en
g8 g g & g volts | wvolts
S = |3 k| =
Zine . . . .| sulfate de Zn [0,00337 |0,000113|18° |0,0433|0,0424
» . » » » 67°,5] 0,0516/0,0497
» ) 1 :5 30° | 0,028y(0,0286
1 1 o .
» . . . » 3 ;7 30 0,0).92 (),()286
. X \
Cadmium . . .| sulfate de Gd 1 9 30° | o0,0292/0,0286 |,
; 1
» .« .| iodure dec Cd X 2 30° | 0,0292(0,0286
Plomb, . . .| acdtate de Pb |0,00181 |0,000586/21° |o0,0143|0,0144
Etain . ... .|chlorure de Sn |0,000792|0,00008 |20° |o0,0271|0,0202
Cuivre. . . .| sulfate de Cu |0,000447(0,000166|20°,8 | 0,0124|0,0125
Sodium . . .|chlorure de Na |0,000332|0,000095| 20°,2 [ 0,0327/0,0317
» .+ .|carbonate de Najo,000282/0,000098} 18°,5 | 0,0248|0,0267

On voit que laccord entre la théorie et les mesures directes est
trés bon, ce n’est que rarement que les écarts dépassent un milli-
volt.

2° Un deuxiéme exemple de piles qui contiennent un seul li-
quide et un métal est donné par les piles dans lesquelles les élec—
trodes A et B sont formées du méme métal, mais I’électrode A est
comprimée fortement (expériences de Des Coudres (*)), ou bien

() Ricuarp et Lewis. — Einige elektrochemische und thermochemische
Verhdlinisse des Zink-und Kadmiumamalgams, Zeit, f. ph. Ch. 28, 1899, p. I.

(®) Des Couores. — Wisdem. Ann, d. Phys., 46, 1892; 49, 1893; 57,
1896.
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tendue ou tordue (expériences de R. Ramsay (') et de Hurmu-
zesca (*)) ou placée dans un champ magnétique; de méme encore
lorsque A et B sont deux formes allotropiques du méme métal, ou
bien lorsque A est formée par le métal fondu et B par le métal
solide {expériences de Cohen () avec I'étain gris et blanc). Dans
tous ces cas on observe une certaine force électromotrice qui varie
proportionnellement & la température.

4. Piles de concentration sans transport des ions. 2° type, piles
a deux liguides el & deux métaux. — Ces piles de concentration
ont été étudides d’abord par Helmholiz (*), un grand norbre d'expé-
riences ont été ensuite failes par Goodwin (*). Le principe est le
suivant : prenons comme électrodes A
et B un méme métal, par exemple le
zinc; A plonge dans une solution de
chlorure de zinc de concentration m, et
B dans une solution de concentration
m,. Au lieu de faire communiquer les
deux solutions par un siphon, comme
dans les piles de premiére espéce, éta—
blissons une communication métallique
impolarisable, ainsi, par exemple, mel—
tons dans les deux vases A et I3 du mer—
cure, ajoutons du chlorure de mercure
insoluble (le dépolarisateur) el réunis—
sons entre eux les deux mercures. Nous
obtenons une pile, dont voici le schéma :

Fig. 28,

Za — ZoClm, — HgCl, Hg | Mg, HCl — ZnCl,m, — Zn.

La figure 28 indique le dispositif expérimental.

(1) R. Ramsay. — Physical Review, 13, 1901°

(%) Hurmuzescu. — Ann. scient. de Jassy, 3, 1902; voir Beibl. zu d. Ann, d.
Phys. 1903, p. 375.

(3) Conex. — Fine neue Art Umwandlungselemente. Zeit. f. ph. Ch. 30, 1899,
p. 623.

(¢) Hermsourz, — Zar Thermodynamik chemischer Vorginge. Akad. d.
Wissensch., Berlin. 1882, I, p. 22 et 8a3.

(*) Goopwis. — Studien zur Voltaschen Kette, Zeit. f. ph. Ch. 13, 18g%,
p- 577-656.
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Si I'on réunit les électrodes A et B, on obtient un courant élec—
trique, qui a pour effet d'égaliser les concentrations des deux solu-
tions m, et m,; pendant le passage de ce courant dans le vase A
une certaine quantité du chlorure de Zn se décompose, le zinc se
dépose sur I'électrode A et le chlore se combine avec une partie du
mercure pour former du chlorure de mercure insoluble ; dans le
vase B une partie de HgCl se décompose en mercure métallique
et chlore (ion), en méme temps une quantité équivalente de zinc
se dissout 4 I'élecirode B ; par conséquent le pdle positif est en A
et le pdle négatif en B; c'est I'électrode qui plonge dans la solution
la plus concentrée qui correspond au péle positif de cette pile.

Calculons, comme précédemment, la force électromotrice de cette
pile. Fatsons passer & travers cette pile dans le sens de A vers B
une quantité d'électricité égale A ¢6 580 coulombs ; le travail élec-
trique sera égal & 96580 X II joules. Nous aurcns les processus
suivants :

1° A I'électrode A un gramme-équivalent de zinc se dissout dans
la solution de concentration my, le travail est égal A

5l:C+EElnm];
v

v élant la valence du mélal de 1'élecirode (dans le cas présent
v=2).

2° Dans le vasec A un gramme—équivalent de HgCl se décompose
et le chlore passe dans la solution, dont la concentralion est m,,

le travail est égal 4 6; = C, -+ Ig lnm ; v, estla valence du radi-
1

cal acide, c'est-a-dire, dans ce cas, du chlore (pour le Cl on a
Y, = I).

3° Dans le vase B un gramme--équivalenl de I'électrolyte se dé-
compose en formant, d’une part, un gramme—équivalent de HgCl
insoluble et, d’autre part, un gramme-éqnivalent de Zn; on a
comme valeurs des travaux

RT RT

Gsz—C,—T‘—lan et ‘(5‘=—-C—~Tlnmﬂ.
La somme totale est donc égale a

=G -+-F%Plnml +Cl+§v! lnml—C‘—rP;E lnmi—C—E\:—l-‘ Inm,,
1 i
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c’est—a—dire en réduisant

6:(54—-]—) RTIn™  ouencore ©=—“1—"t RTIn™.

vy ln2 V.Vl IH,2

Ce travail est égal & 96580 X II, donc on obtient pour IT la
valeur suivante : :

(10) n="""_ 4861 x 10+ x T.n %

. A 2

dongc A la température de 18° on a 'expression que voici :

(11) 0=""t" 0,058 log ™ volts.
VeV ]nz
Ainsi pour l'exemple précédent on a v = 2, v, =1, donc

3 . . e e
II =3 X 0,008 log %‘—; si la solution m, est dix fois plus concen-
2

trée que m,, la force électromotrice sera égale & 2 X 0,008, c'est—
a-dire 0,087 volts.

La formule précédente nous montre que la valeur de la force
électromotrice de ces piles dépend seulement des valeurs v et v, et
du rapport des concentrations m, et m,; elle est absolument indé-
pendante de la nature des métaux qui composent cette pile. Il en
résulte donc que l'on peut remplacer le mercure par un autre
métal, tel que I'argent, et le chlorure de mercure par le chlorure
d’argent, sans changer la force électromotrice de la pile ; on peut
remplacer le chlorure par un bromure, iodure ou cyanure, sans que
la force électromotrice change; le zinc peut étre remplacé par le
cadmium ou un autre métal bivalent, sans produire de modification
de la valeur de II. Au contraire, siau lieu du chlorure on prend um
sulfate de méme concentration moléculaire, la force électromotrice
deviendra plus faible d'un tiers; en effet pour le sulfate de zinc

v+vl___2-—+—2
vov, 2 X 2

ona = 1, tandis que pour le chlorure de zinc ce.

, 3 . . .
facteur est égal & 5 De mfme, si au lieu du chlorure de zinc on

prend le chlorure de thallium et des électrodes en thallium, la force

électromotrice sera plus grande d'un tiers; en effet pour T1 C}
—1 . .

Y S L ey Les expériences de Goodwin ont com—
Ve vy I X1

pléetement confirmé tous ces résultats.

on a
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Voici quelques exemples numériques :

g 8
- s = 11 11
- . = _E ] observé calculé
Composition des piles g E RS en en
E § % g volts valts
@] &}
Zn — ZnCly, HgCl, Hg .| o,0x 0,007 0,086 0,087
Zn — ZInCly, AgCl, Ag .| o,01 0,001 0,085 0,087
Zn — ZnaBry, HUgBr, Hg .| 0,01 0,001 0,086 0,087
Zn — ZnBry, AgBr, Ag .| o,01 0,001 0,086 0,087
Zn — ZnSOy, PbSO, Pb.| 0,02 0,002 0,052 0,050
Tl — TICl, HgCl, Hg . .| 0,008 0,0008 0,100 0,115

La comparaison des nombres des deux derniéres colonnes mon-
tre que les écarts sont trés faibles, sauf pour le thallium, ce
dernier tient & ce fait que le chlorure de thallium est soluble, ce
qui introduil un facteur en plus dans la pile.

5. Piles de concentration a liguides. — La production de cou~
rant électrique par le contact de liquides diftérents sans interven-
tions des électrodes métalliques est une question trés importante
pour la biologie, puisque c’est par l'étude des piles de ce genre
que l'on pourra analyser la production de I'électricité animale.
Déja Volta avait signalé la possibilité de piles & liquides, plusieurs
physiciens s’en sont ensuite occupés, mais les premiéres mesures
quantitatives, faites d'unc fagon systématique, sont celles de
Worm Miiller (). Cet auteur a surtout analysé la production du
courant électrique de la pile de Becquerel, contenant une base et un
acide. :

On considére souvent que la production du courant électrique
dans la pile composée des éléments suivants :

ead — acide — alcali — eau

est due & la réaction chimique de neutralisation entre l'acide et
T'alcali. W. Miiller montre d’abord que si I'on prend une solulion
d'un sel a la méme concentration que celle qui résulte de la combi-

(Y) Wonm MUtLer. — Poggend. Ann. d. Phys., 140, 1870, p. 114.
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naison de 'acide avec l'alcali, la pile suivante :
sel — acide — base — sel

ne présente aucun courant électrique et pourtant la réaction chi-
mique de neutralisation se produit. Si, au contraire, on change la
concentration du sel, de I'alcali ou de l'acide, immédiatement un
courant élcctrique apparait et la force électromotrice de cette pile
est d’autant plus considérable que le changement de concentration
est plus fort. Voici quelques exemples :

o . e . Forces
Composition des piles a liquides électromotrices
. T , 1 1 I 0
KNOg i normale — KOH 38— HNOq4 5 n.—KNO; 1 n.
1 I T 1 1
» 8 » — » 5 — 5 — ” 8 0,017 volls ;
I I X I
» g »oo—n o — 2 o — » g 0,034 »
I I I I »
» E » - 5 —_— D 5 — » E 0,000 »
T b3 I I
» — » — 0w = — » -~ — oy — 0,084 =»
128 2 2 128 04
I I I 1
PR » — »n - — » = n- ; 0,11 »
1024 2 2 1024 117
I

Dans toutes ces piles le cilé acide est positif et le c6té alcali né-
gatif. 5i au lieu de diluer la solution du sel on la concentre, c’est le
cOté alcali qui devient positifet le ¢oté acide négatif.

W. Miller monltre ensuite que pour des piles & liquides conte-
nant des sels quelconques, dans lesquelles toute action chimique est
exclue, le courant électrique dépend de la différence de concentra-
tion des solutions. Alnsi, par exemple, il trouve les valeurs suivantes
des forces électromotrices :

volts
. 1 g I . T . I
NaOH - n.—Na»80; 5 n. —Na,80; + n.—NaOH =~ n, 0,000
2 4 4 2
b 1 1 1
e —  » 5, — n = 0,00
D 5 » 8 4 9 /009
1 1 1 H
I - — < — » = 0,05
Y ? 256 G 2 7
1 1 1 I
- — - - » - —  » = 0,007
» 5 »n /I()Qb 4 Py 2
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Ie cbté de la solution de sulfate de sodium, la plus diluée, est po—
sitif.

La production du courant électrique dans ces piles A liquides est
donc due & des différences de concentration et non & des réactions.
chimiques. i

L’étude théorique du probléme a été faite pour la premitre fois
par Nernst (*); il considére les piles appartenant au type suivant :

A — MR,m, — MR,m, — M'R’,m; — M'R’,m, — MR,m, — A.

MR est un sel de métal M et de radical acide R, et A est une
glectrode métallique impolarisable; par exemple la pile sui-
vante :

IIg,HgCl — KC1 .1 — KCI -1 — NaNO, -~
10 100 100

N I 4 L g Vel o

— NaN0, - — KCI -~ — HgCl, Hg,

Chacune des solutions est placée dans un vase séparé, et tous ces.
vases sont réunis deux & deux par des siphons étroits. Si on réunit
les extrémités de cette pile, un courant électrique se produit. Ce
courant électrique résulte des différences de potentiel qui existent
entre les cinq solutions dont se compose la pile, nous avons donc
quatre différences de potentiel. Nernst admet que la différence de
potentiel entre MRm, et M'R'm, est égale et de signe contraire i la

différence de potentiel enlre M'R'm, et MRm, ; ainsi entre KCl %6

X
100

et NaNO,

la différence de polentiel est la méme qu’entre

KCl YIO ct NaNO, %. G’est une hypothése qui résulte, d'une part,

de l'observation trés générale que la force électromotrice dépend
du rapport des concenirations et non pas de leurs valeurs absolues,
et, d'autre part, de I'indépendance du transport de chaque espéce
d’ion. Il ne reste donc plus que deux forces électromotrices : celle
entre MRm, et MRm, et celle entre M'R'm, et M'R'm,, ainsi, dans

Texemple choisi, celle entre KCITIO et KCI Y?I)?) et celle entre
NaNO, — et NaNO, — -
100 10

(f) Nerwsr. — Zeit. f. ph. Chem., 4, 188g.
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Calculons cessforces électromotrices. Dans ce bul faisons passer
par la pile g6 580 coulombs, ce passage d’électricité produira des
dissolutions ct précipitations des électrodes qui seront égales entre
elles, de plus il y aura transport d’ions posilifs dans le sens du
courant, négatifs dans le sens inverse; le transport des ions entre
MRm, et M'R’m, correspond & un travail osmotique égal et de signe
contraire au transport des ions entre M R'm, et MRm,, ces travanx
s’¢limineront done, et il ne restera que deux travaux osmoliques
qui correspondent au transport des ions entre MBin, et MRm, et
entre M'R’'m, et M'R'mn, ; ainsi, dans notre exemple, nous n’avons

3y 17 - I . 4
qu'ad considérer les transports entre KCl — et KCl -~ et enire
10 100

o~ 1 1 .
NaNQ, ;- et NaNO, — . Soient n. et n' les nombres de transport

des métaux M et M que nous admettons monovalenls, ainst que
les radicaux R et iV,

Pendantle passage de 96 580 coulombs entre KCGIl I—IO et KCl 1750

se produit le transport de n grammes-équivalents de K de la solu-
tion m, vers la solution m,, et 1 — n grammes-équivalents de Cl
de la solution m, vers m,, donc le travail osmotique est égal &

nRTl ™ (r — n) RTin M2 gest-i-dire (1 — 2n). RTIn My
m, m, m,

T
310

- 1 -
Pendant le passage de ce courant entre NaNO, Too € Ne

a lieu un transport de n’ équivalents de Na de la solution m, vers
m et de 1 — n’ ¢quivalents de NO, de m, vers m;; donc Je travail

osmotique est dans ce cas égal &

m ) N m
nRTIn ' — (1 — ) Rl Y, clest-d-dire — (v — 2an) RTIn -
m, m, m

2
La somme totale est égale &
(1 — 2n) RTin e (1 — an') BTin "y,
m, m,
c’ests2-dire
nt,

G —a{n’ —n, RTln .
' 7

2

Ce travail est égal & 96580 X 1I, donc la force électromotrice
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